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Este libro está pensado para un curso de un semestre o de un año completo de Fisicoquímica 
en los primeros semestres de las carreras de química o de las ciencias biológicas. La mayoría 
de los alumnos inscritos en esas carreras han llevado cursos de química general, química 
orgánica y un año de física y de cálculo. Al escribir esta edición completamente revisada, he 
mantenido el propósito inicial de hacer énfasis en la comprensión de los conceptos físicos 
más que en desarrollos matemáticos precisos o en detalles reales a nivel experimental. Los 
principios de Fisicoquímica se presentan desde el punto de vista de sus aplicaciones en los 
sistemas químicos y bioquímicos. 

Las primeras dos ediciones de este libro se publicaron con el título de Physical Chemis- 
try with Applications to Biological Systems [Fisicoquímica con aplicaciones a los sistemas 
biológicos] (MacMillan Publishing Company, Nueva York). En esta edición, Fisicoquímica 
para las ciencias químicas y biológicas, he agregado varios temas nuevos y ampliado mu- 
chos otros para aumentar el atractivo del libro. Las características principales de esta edición 
se resumen a continuación: 


« La mayoría de los capítulos se han vuelto a escribir O bien fueron reorganizados. Los 
capítulos sobre los estados sólido y líquido se movieron a la última parte del libro 
(capítulos 20 y 21). Se expandió el tratamiento sobre termodinámica a tres capítulos 
(4, 5 y 6) y se agregó uno nuevo sobre termodinámica estadística (capítulo 23). 

+ Se aumentaron los problemas de final de capítulo a cerca de 1 000, los cuales están 
organizados según los temas de cada capítulo. La sección de “Problemas adiciona- 
les” contiene problemas un poco más difíciles. Al final del libro se proporcionan las 
respuestas a los problemas computacionales de número par. 

+ El diseño de arte se rehizo por completo para incluir nuevas ilustraciones y diagra- 
mas más elaborados. 

+ La lista de “Ecuaciones clave” al final de cada capítulo proporciona un repaso rápido 
de las principales ecuaciones presentadas a lo largo del mismo. 

e Se agregó un glosario. 


También me esforcé de forma considerable para hacer que este texto esté orientado a 
los estudiantes y sea fácil de leer. Agregué más apéndices de capítulo para proporcionar de- 
rivaciones matemáticas de ecuaciones y/o algunas extensiones del material que se discutió 
en los capítulos. La sección de “Sugerencias para lecturas adicionales” proporciona amplias 
referencias a revistas fácilmente accesibles y artículos apropiados para este nivel. 
Es un placer agradecer a las siguientes personas que me brindaron comentarios y su- 
gerencias útiles para esta edición: Robert Blankership (Arizona State University), Victor 
Bloomfield (University of Minnesota), L. D. Burtnick (University of British Columbia), 
Alan Campion (University of Texas, en Austin), Jim Davis (Harvard University), Roger De- 
Kock (Calvin College), Darryl G. Howery (Brooklyn College), Helen Leung (Mount Hol- ll 
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yoke College), Charles M. Lovett, Jr. (Williams College), John Santa Lucia, Jr. (Wayne State 
University), Anne B. McCoy (Ohio State University), Mark D. Marshall (Amherst College), 
John Parson (Ohio State University), Lee Y. Park (Williams College), David Richardson 
(Williams College), Rod Schoonover (Cal Poly, en San Luis Obispo) y John W. Thoman, Jr. 
(Williams College). También quiero expresar mi aprecio por Anne McCoy y Jim Davis por 
probar los primeros borradores de este texto en el salón de clases. 

También le agradezco a mi editor, Bruce Armbruster, por alentarme a llevar a cabo este 
proyecto y por su apoyo; a Kathy Armbruster por su ayuda en general, a Susanna Tadlock por 
haber supervisado la producción con tanta habilidad, a Bob Ishi por su diseño funcional y de 
buen gusto, a Ann McGuire por un meticuloso trabajo de corrección de estilo, a John y Judy 
Waller por sus ilustraciones efectivas y agradables y a Judith Kromm por sus aportaciones, 
que mejoraron en gran medida la claridad del texto. Finalmente, mi agradecimiento especial 
a Jane Ellis por su entusiasmo, palabras de aliento y supervisión en cada paso de la escritura 
de esta edición. 


Raymond Chang 
Williamstown, Massachussets 
raymond.chang O williams.edu 
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CAPÍTULO 1 


Sa 


Introducción 


Y es duro, y es duro, no es duro, buen Señor. 
—Woody Guthrie* 


1.1 Naturaleza de la fisicoquímica 


La fisicoquímica se puede describir como un conjunto de métodos claramente cuantitativos 
elaborados para estudiar los problemas químicos. Un fisicoquímico trata de predecir y/o 
explicar los eventos químicos mediante el empleo de ciertos modelos y postulados. 

Debido a que los problemas con los que se encuentran los estudiosos en la fisicoquímica 
son diversos y con frecuencia complejos, requieren de muchos enfoques diferentes. Por ejem- 
plo, en el estudio de la termodinámica y la rapidez de las reacciones químicas empleamos un 
método macroscópico fenomenológico, pero para entender el comportamiento cinético de 
las moléculas y los mecanismos de reacción necesitamos un enfoque molecular. Lo ideal es 
estudiar todos los fenómenos a nivel molecular, ya que es en este ámbito donde ocurren los 
cambios. En realidad, nuestro conocimiento de los átomos y las moléculas no es lo suficiente- 
mente extenso ni profundo como para permitirnos este tipo de investigación en todos los casos 
y algunas veces tenemos que dar por bueno algún conocimiento medianamente cuantitativo. 
Es útil recordar el alcance y las limitaciones de cualquier enfoque que se utilice. 

Los principios de la fisicoquímica se pueden aplicar al estudio de cualquier sistema 
químico. Por ejemplo, consideremos la forma en la que utilizamos estos principios para 
entender el enlace del oxígeno biatómico (O,) a la hemoglobina. Este sistema es una de las 
reacciones bioquímicas más importantes y probablemente sea la que se ha estudiado con 
mayor amplitud. La hemoglobina, una molécula de proteína con una masa molar de aproxi- 
madamente 65 000 g, contiene cuatro unidades menores, integradas por dos cadenas & (de 
141 aminoácidos cada una) y dos cadenas 3 (de 146 aminoácidos cada una). Cada cadena 
contiene un grupo hemo al que se puede enlazar una molécula de oxígeno. Las funciones 
principales de la hemoglobina son transportar oxígeno de la sangre pulmonar hacia los te- 
jidos, en donde transfiere las moléculas de oxígeno a la mioglobina y transporta bióxido de 
carbono de los tejidos de regreso a los pulmones. La mioglobina, que posee una cadena 
de polipéptidos (153 aminoácidos) y un grupo hemo, almacena oxígeno para que se puedan 
llevar a cabo los procesos metabólicos. 

Un conocimiento detallado de la estructura tridimensional de una molécula de proteína, 
como la hemoglobina, es quizá la clave más importante para revelar los secretos de sus fun- 


* “Duro, no es duro.” Letra y música de Woody Guthrie, TRO-O Copyright 1952 Ludlow Music, Nueva York, 
N.Y. Utilizado con permiso. 1 
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ciones. La fisicoquímica nos proporciona muchas técnicas, entre ellas la espectroscopia y la 
difracción de rayos X, para determinar dicha estructura. 

Otra cuestión para la que utilizamos los principios de la fisicoquímica concierne al en- 
lace del oxígeno con la hemoglobina. Para entender cómo se enlaza el oxígeno y otras mo- 
léculas, como el bióxido de carbono, al grupo hemo, necesitamos investigar la química de 
coordinación de los iones metálicos de transición en general y los complejos de hierro en 
particular. Por ejemplo, es importante saber qué orbitales están involucrados en el complejo 
hierro-ligante y las razones por las que la constante de enlace del CO es alrededor de 200 
veces más fuerte que la del O,. El conocimiento de los orbitales moleculares correspondien- 
tes también ayuda a explicar las propiedades espectroscópicas de la hemoglobina, entre las 
cuales se incluyen el color púrpura de la sangre venosa (desoxihemoglobina) y el color rojo 
de la sangre arterial (oxihemoglobina). 

Un fenómeno muy importante es la naturaleza cooperativa del enlace del oxígeno a la 
hemoglobina. Hace muchos años, los científicos observaron que las moléculas de oxígeno no 
se enlazaban a los cuatro grupos hemo de manera independiente; en vez de ello, la presencia 
de la primera molécula facilita el enlace de la segunda, y así consecutivamente. De manera 
similar, cuando la primera molécula de oxígeno se libera de una hemoglobina totalmente 
oxigenada, las moléculas restantes se retiran con mayor facilidad. La función biológica del 
enlace cooperativo es aumentar la eficiencia del transporte y la liberación del oxígeno. Los 
detalles cinéticos y termodinámicos de este fenómeno han sido considerados con éxito por 
las teorías actuales basadas en la interacción alostérica, que es la interacción de largo alcan- 
ce entre sitios distantes ligante-enlace, con la mediación de la estructura de una molécula de 
proteína. 

La función y eficiencia de la mayoría de las proteínas y enzimas depende, de manera 
crítica, del pH. La hemoglobina no es la excepción. El sistema buffer ácido carbónico-bicar- 
bonato regula el proceso de transporte CO,-O, en la sangre. En razón de que es anfotérico, 
es decir, que posee capacidad para actuar como ácido y como base, la propia hemoglobina 
puede actuar como buffer o amortiguador. Este proceso es una reacción de equilibrio ácido- 
base. 

Finalmente, podemos hacernos la siguiente pregunta: de las numerosas estructuras posi- 
bles que puede asumir una molécula de este tamaño, ¿por qué sólo se observa una estructura 
predominante para la hemoglobina? Debemos darnos cuenta de que, además de los enla- 
ces químicos normales, existen muchos otros tipos de interacción molecular, como fuerzas 
electrostáticas, enlaces de hidrógeno y fuerzas de van der Waals. En principio, una macro- 
molécula se puede plegar de muchas maneras diferentes; la conformación nativa representa 
la estructura con menor energía de Gibbs. El enlace específico depende precisamente del 
ambiente en el sitio activo y cerca de él, mismo que es mantenido por el resto de la molécula 
tridimensional. Para apreciar el nivel de delicadeza que puede tener el equilibrio de estas 
fuerzas en algunos casos, considere la sustitución del ácido glutámico por la valina en las 
cadenas 8 de la hemoglobina: 


+ + 
NH3 CH; NH; 
HOOC—(CH2)2—C—COO7 JoH—0—c00” 
A CH3 A 
Ácido glutámico Valina 


Esta alteración aparentemente pequeña es suficiente para producir un cambio significativo 
de conformación: un aumento de la atracción entre las moléculas de proteína, que produce 


polimerización. Los polímeros insolubles que se forman distorsionan los glóbulos rojos tor- 
nándolos en una estructura falciforme, que provoca los síntomas de la drepanocitosis (ane- 
mia de células falciformes). 

Todos estos fenómenos se pueden entender, al menos en teoría, mediante la aplicación 
de los principios de la fisicoquímica. Obviamente, para esta cuestión se necesitan muchos 
métodos diferentes para llevar a cabo una investigación profunda ya sea de la hemoglobina, 
de la fotosíntesis o de la química atmosférica. El aspecto central es que los principios de 
la fisicoquímica proporcionan una base para el estudio de muchos fenómenos químicos y 
bioquímicos interesantes. 


1.2 Unidades 


Antes de proceder con el estudio de la fisicoquímica, revisemos las unidades que se utilizan 
para las mediciones cuantitativas. 

Por muchos años, los científicos han registrado las mediciones en unidades métricas; 
sin embargo, en 1960, la Conferencia General de Pesos y Medidas, que es la autoridad inter- 
nacional sobre unidades, propuso un sistema métrico modificado al que se le dio el nombre 
de Sistema Internacional de Unidades (que se abrevia SI). La ventaja del SI es que muchas de 
sus unidades se pueden derivar de constantes naturales. Por ejemplo, el SI define el metro 
(m) como la longitud igual a 1 650 763.73 longitudes de onda de la radiación correspondien- 
te a una transición electrónica particular del orbital 6d al 5p del kriptón. La unidad de tiempo, 
el segundo, es equivalente a 9 192 631 770 ciclos de la radiación asociada con una cierta 
transición electrónica del átomo de cesio. Por el contrario, la unidad fundamental de masa, 
el kilogramo (kg), se define en términos de un artefacto, no en términos de un fenómeno que 
ocurra de manera natural. Un kilogramo es la masa de un cilindro de aleación platino-iridio, 
el cual conserva el Buró Internacional de Pesas y Medidas en Sevres, Francia. 

En la tabla 1.1 se presentan las siete unidades básicas del SI y en la tabla 1.2 se muestran 
los prefijos que se utilizan con las unidades SI. Observe que en las unidades SI, la tempera- 
tura se da en K, sin el símbolo de grados, y que la unidad es plural, por ejemplo, 300 kelvins 
(300 K). De la lista de la tabla 1.1 se pueden derivar muchas cantidades físicas. En este pun- 
to, sólo trataremos algunas más. 


Tabla 1.1 
Unidades básicas del SI 


p 


Cantidad básica Nombre de la unidad Símbolo 
Longitud metro m 
Masa kilogramo kg 
Tiempo segundo S 
Corriente eléctrica amperio A 
Temperatura kelvin K 
Cantidad de sustancia mol mol 
Intensidad luminosa candela cd 


p 
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Tabla 1.2 
Prefijos que se utilizan en el SI y con las unidades métricas 


————————sŢSĈĊÏİSĀÃãĒűÏÃĀűĈSĒĦHLASSSSŞȘŞṢ TUVAS 


Prefijo Símbolo Significado Ejemplo 

Tera- T 1 000 000 000 000 o 10?? l terametro (Tm) = 1 X 10!? m 
Giga- G 1 000 000 000 o 10° 1 gigametro (Gm) = 1 X 10° m 
Mega- M 1 000 000 o 10% 1 megametro (Mm) = 1 X 10% m 
Kilo- k 1 000 o 10° l kilómetro (km) = 1 X 10° m 
Deci- d 1/10 0107! l decímetro (dm) = 0.1 m 

Centi- c 1/100 o 10? 1 centímetro (cm) = 0.01 m 
Mili- m 1/1 000 o 107? 1 milímetro (mm) = 0.001 m 
Micro- u 1/1 000 000 o 10% | micrómetro (um) = 1 X 10% m 
Nano- n 1/1 000 000 000 o 107° l nanómetro (nm) = 1 X 10? m 
Pico- p 1/1 000 000 000 000 o 107!? 1 picómetro (pm) = 1 X 10? m 


Fuerza 


La unidad de fuerza en el sistema SI es el newton (N) (en honor del físico inglés Isaac 
Newton, 1642-1726), que se define como la fuerza necesaria para proporcionar una acelera- 
ción de 1 m s™° a 1 kg; es decir, 


IN=1kgms”? 


Es interesante notar que un newton es aproximadamente igual a la atracción gravitacional 
sobre una manzana. 


Presión 
La presión se define como: 


fuerza 


z 





presión = 


La unidad SI de presión es el pascal (Pa) (en honor del matemático y físico francés Blaise 
Pascal, 1623-1662), en donde 


| Pa=1 Nm? 
Las siguientes relaciones son exactas: 


l bar = 1 x 10% Pa = 100 kPa 
atm =1.01325 x 10? Pa= 101.325 kPa 
l atm = 1.01325 bar 


1 atm = 760 torr 


El torr fue nombrado así en honor del matemático italiano Evangelista Torricelli (1608- 
1674). La atmósfera estándar (1 atm) se utiliza para definir el punto de fusión estándar y 
el punto de ebullición estándar de las sustancias, mientras que el bar se emplea para definir 
estados estándar en la fisicoquímica. En este texto, utilizaremos estas unidades. 

Algunas veces, la presión se expresa en milímetros de mercurio (mmHg): 1 mmHg es 
la presión que ejerce una columna de mercurio de 1 mm de altura, aj su densidad es de 
13.5951 g cm? y la aceleración debida a la gravedad es de 980.67 cm s~ 2 La relación entre 
el mmHg y el torr es 


1 mmHg = 1.000000142 torr 


Con excepción de los trabajos que requieran mucha mayor precisión, trataremos estas unida- 
des como si fueran la misma, es decir 


1 mmHg = 1 torr 


El barómetro es un instrumento con el que se mide la presión atmosférica. Se puede 
construir un barómetro simple llenando un tubo largo de vidrio, cerrado en uno de los ex- 
tremos, con mercurio y después invirtiéndolo con cuidado en un plato con mercurio, asegu- 
rándose de que no entre aire al tubo. Parte del mercurio fluye hacia abajo dentro del plato, 
creando un vacío en la parte superior (figura 1.1). El peso de la columna de mercurio que 
permanece dentro del tubo es soportado por la presión atmosférica que actúa sobre la super- 
ficie del mercurio colocado en el plato. 





76 cm 






Presión 
atmosférica 


Figura 1.1 
Barómetro para medir la presión atmosférica. Arriba del mercurio que se encuentra dentro del 
tubo existe un vacío. La presión atmosférica <oporta la columna de mercurio. 


El dispositivo que se utiliza para medir la presión de gases diferentes a la atmósfera se 


llama manómetro. Su principio de operación es similar al del barómetro. Existen dos tipos 
de manómetros (figura 1.2): el manómetro de tubo cerrado (figura 1.2a) se utiliza normal- 
mente para medir presiones menores a la atmosférica, mientras que el manómetro de tubo 





abierto (figura 1.2b) es más adecuado para medir presiones iguales o mayores a la presión: 


atmosférica. 


1.2 Unidades 
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A la unidad de masa atómica 
también se le llama dalton. 











A Z 


AAA 









Paas = Ph + Patm 
(b) 


Figura 1.2 

Dos tipos de manómetros que se utilizan para medir la presión de los gases. (a) Manómetro 
de tubo cerrado que muestra que la presión del gas es menor que la presión atmosférica. 
(b) Manómetro de tubo abierto que muestra que la presión del gas es mayor que la presión 
atmosférica. 


Energía 


La unidad de energía del SI es el julio, o joule (J, en honor del físico inglés James Prescott 
Joule, 1818-1889). Debido a que la energía es la capacidad para producir trabajo, y el trabajo 
es igual a fuerza por distancia, tenemos que 


1J=1Nm 


Algunos químicos continúan utilizando la unidad de energía que no es la del SI, la caloría 
(cal), en donde: 


1 cal = 4.184 J (exactamente) 


1.3 Masa atómica, masa molecular y mol química 


Por convenio internacional, un átomo del isótopo 12 del carbono, que tiene seis protones 
y seis neutrones, tiene una masa de exactamente 12 unidades de masa atómica (uma). Una 
unidad de masa atómica se define como una masa igual a exactamente la doceava parte de 
la masa de un átomo de carbono 12. Algunos experimentos han demostrado que un átomo 
de hidrógeno sólo tiene 8.400% de la masa del átomo normal de carbono 12. Por lo tanto, la 
masa atómica del hidrógeno debe ser 0.08400 x 12 = 1.008 uma. Experimentos similares 
muestran que la masa atómica del oxígeno es igual a 16.00 uma y que la del hierro es de 
55.85 uma. 

Si busca la masa atómica del carbono en una tabla como la que aparece en las primeras 
páginas de este libro, encontrará que aparece como 12.01 uma, en lugar de 12.00 uma. La 
razón de la diferencia es que la mayoría de los elementos que se presentan en la naturaleza 


1.3 Masa atómica, masa molecular y mol química 


(entre ellos el carbono), tienen más de un isótopo. Esto significa que cuando medimos la masa 
atómica de un elemento, por lo general debemos establecer la masa promedio de la mezcla 
de isótopos que se presenta en la naturaleza. Por ejemplo, la abundancia natural del carbono 
12 y del carbono 13 es de 98.9% y 1.10%, respectivamente. Se ha determinado que la masa 
atómica del carbono 13 es de 13.00335 uma. Por ende, la masa atómica promedio del carbo- 
no se puede calcular de la siguiente manera: 


masa atómica promedio del carbono = (0.9890)(12.0000 uma) 
+ (0.0110)1(13.00335 uma) 
= 12.01 uma 


En razón de que existen mucho más isótopos de carbono 12 que de carbono 13, la masa ató- 
mica promedio se encuentra mucho más cerca de 12 uma que de 13 uma. A dicho promedio 
se le llama promedio ponderado. 

Si conocemos las masas atómicas de los átomos componentes, podemos calcular la 
masa de una molécula. Por lo tanto, la masa molecular del H,O es: 


2(1.008 uma) + 16.00 uma = 18.02 uma 


Una mol de cualquier sustancia, es la masa de esa sustancia que contiene tantos átomos, 
moléculas, iones, o cualquier otra entidad, como los átomos existentes en exactamente 12 g 
de carbono 12. Se ha determinado de manera experimental que el número de átomos en una 
mol de carbono 12 es de 6.0221367 x 10%. A este número se le llama número de Avogadro 
(en honor del físico y matemático italiano Amedeo Avogadro, 1776-1856). El número de 
Avogadro no tiene unidades, pero si se divide entre una mol, nos da la constante de Avogadro 
(N,), en donde: 


N, =6.0221367 x 10” mol”' 


Para la mayoría de los propósitos, se puede considerar N, como 6.022 x 10% mol”. En los 
siguientes ejemplos se indica el número y naturaleza de las partículas en una mol de cual- 
quier sustancia. 


1. Una mol de átomos de helio contiene 6.022 x 10% átomos de helio. 

2. Una mol de moléculas de agua contiene 6.022 x 10% moléculas de H,O, o 2 x 
(6.022 x 10%) átomos de H y 6.022 x 10” átomos de O. 

3. Una mol de NaCl contiene 6.022 x 10” unidades de NaCl, o 6.022 x 10” iones 
Nat y 6.022 x 10” iones CI”. 


La masa molar de una sustancia es la masa en gramos o kilogramos de 1 mol de una sustan- 
cia. Por ende, la masa molar del hidrógeno atómico es de 1.008 g mol”*, el del hidrógeno 
molecular de 2.016 g mol! y el de la hemoglobina de 65 000 g mol”*. En muchos cálculos, 
es más conveniente expresar las masas molares como kg mol”?, 
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CAPÍTULO 2 


Las leyes de los gases 


Parece ser que el método más seguro de filosofar —y el mejor— implica, primero, 
investigar diligentemente las propiedades de las cosas y establecerlas mediante 
experimentos y después elaborar hipótesis para explicarlas. Las hipótesis 

sólo deben adecuarse para explicar las propiedades de las cosas 

y no intentar predeterminarlas, excepto en el caso 

en que puedan auxiliar en los experimentos. 

—Isaac Newton* 


El estudio del comportamiento de los gases ha dado origen a numerosas teorías químicas 
y físicas. De muchas maneras, el estado gaseoso es el que se puede investigar con mayor 
facilidad. En este capítulo examinaremos varias leyes de los gases basadas en observaciones 
experimentales y presentaremos el concepto de temperatura. 


2.1 Algunas definiciones básicas 


Antes de analizar las leyes de los gases, es útil definir algunos términos básicos que se uti- 
lizarán a lo largo del libro. Con frecuencia hablamos de un sistema como referencia a una 
parte específica del universo en la que estamos interesados. Por lo tanto, un sistema puede ser 
tanto un grupo de moléculas de oxígeno en un contenedor, una solución de NaCl, una pelota 
de tenis o un gato siamés. Una vez definido el sistema, al resto del universo lo llamamos los 
alrededores. Existen tres tipos de sistemas. Un sistema abierto es aquel que puede intercam- 
biar masa y energía con sus alrededores. Un sistema cerrado es el que no intercambia masa 
con sus alrededores, pero puede intercambiar energía. Un sistema aislado es el que no puede 
intercambiar ni masa ni energía con sus alrededores (figura 2.1). Para definir completamente 
un sistema, es necesario entender algunas variables experimentales, como la presión, volu- 
men, temperatura y composición, que colectivamente describen el estado del sistema. 

La mayoría de las propiedades de la materia se pueden clasificar en dos categorías: las 
propiedades extensivas y las propiedades intensivas. Considere, por ejemplo, dos matraces 
que contienen las mismas cantidades de agua a la misma temperatura. Si se combinan estos 
dos sistemas vertiendo el agua de un matraz a otro, encontramos que se duplica el volumen 
y la masa del agua. Por otro lado, la temperatura y la densidad del agua no cambian. A las 
propiedades cuyos valores son directamente proporcionales a la cantidad del material pre- 
sente en el sistema se les llama propiedades extensivas; a las que no dependen de la cantidad 


*Principia. Traducción de Motte revisada por Cajori, vol. 2, University of California Press, Berkeley, CA, 
1934, p. 673. Derechos reservados O 1962 por los Regentes de University of California, reimpreso con permiso de 
University of California Press. 
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Agua vapor 


Calor 





(a) (b) (c) 


Figura 2.1 

(a) Un sistema abierto permite el intercambio de masa y energía; (b) un sistema cerrado permite 
el intercambio de energía, pero no de masa; y (c) un sistema aislado no permite el intercambio 
ni de masa ni de energía. 


se les llama propiedades intensivas. Las propiedades extensivas incluyen la masa, el área, 
el volumen, la energía y la carga eléctrica. Como se señaló, tanto la temperatura como la 
densidad son propiedades intensivas, al igual que la presión y el potencial eléctrico. Observe 
que normalmente las propiedades intensivas se definen como razones de dos propiedades 
extensivas, por ejemplo: 





i fuerza 
presión = 
. masa 
densidad = ——— 
volumen 


2.2 Definición operativa de la temperatura 


La temperatura es una propiedad muy importante en muchas ramas de la ciencia y no es 
sorprendente que se pueda definir de diferentes maneras. La experiencia diaria nos dice que 
la temperatura es una medida de la frialdad o el calor, pero para nuestros propósitos requeri- 
mos una definición operativa más precisa. Considere el siguiente sistema de un contenedor 
A de gas. Las paredes del contenedor son flexibles, por lo que su volumen se puede dilatar y 
contraer. Éste es un sistema cerrado que permite que fluya calor, pero no masa, hacia adentro 
y hacia afuera del contenedor. La presión inicial (P) y el volumen (V) son P, y Va. Ahora 
ponemos en contacto el contenedor con otro similar, B, de gas a Pz y Vg. Se producirá un 
intercambio de calor hasta que se alcance el equilibrio térmico. Una vez en equilibrio, la 
presión y el volumen de A y B se habrán modificado a Pf, VA y Pg, Vg. Es posible retirar 
temporalmente el contenedor A, reajustar su presión y volumen a P y VA y aún mantener el 
equilibrio térmico con B en Pg y V$. En realidad, se puede obtener un grupo infinito de tales 
valores (PL, VI), (PL, VI), (PX, VA")... que satisfagan las condiciones de equilibrio. En la 
figura 2.2 se muestra una gráfica de estos puntos. 


2.4 Ley de Charles y de Gay-Lussac 


PX, Vx 






Pa n p Va n 


Figura 2.2 
Gráfica de presión (P) contra volumen (V) a temperatura constante 
de una cantidad dada de gas. A esta gráfica se le llama isoterma. 


m m 
FA AVA 





Para que todos estos estados de A se encuentren en equilibrio térmico con B, deben tener 
el mismo valor de la variable que llamamos temperatura. Se deduce que si dos sistemas se 
encuentran en equilibrio térmico con un tercer sistema, también deben estar en equilibrio 
uno con otro. Generalmente, a este enunciado se le conoce como la ley cero de la termodi- 
námica. La curva de la figura 2.2 es el lugar geométrico de todos los puntos que representan 
los estados que se pueden encontrar en equilibrio térmico con el sistema B. A dicha curva se 
le llama isoterma, o “de la misma temperatura”. A otra temperatura, se obtiene una isoterma 
diferente. 


2.3 Ley de Boyle 


En un estudio que se realizó en 1662 sobre el comportamiento físico de los gases, el químico 
inglés Robert Boyle (1627-1691) comprobó que el volumen (V) de una cantidad dada de gas 
a temperatura constante es inversamente proporcional a su presión (P): 


V — 
* P 


PV = constante (2.1) 

A la ecuación 2.1 se le conoce como ley de Boyle. Una gráfica de P contra V a una tempera- 
tura dada produce una hipérbola, que es la isoterma que se ilustra en la figura 2.2 

La ley de Boyle se utiliza para predecir la presión de un gas cuando cambia su volumen 


y viceversa. Si permitimos que los valores iniciales de la presión y el volumen sean P, y V, y 
que los valores finales de la presión y el volumen finales sean P, y V,, tenemos: 


P¡V, =P,V, (siny la temperatura se mantienen constantes) (2.2) 


donde n es el número de moles de gas que se encuentran presentes. 


2.4 Ley de Charles y de Gay-Lussac 


La ley de Boyle depende de que la cantidad de gas y la temperatura del sistema perma- 
nezcan constantes, pero supongamos que la temperatura cambia. ¿Cómo afecta un cambio 
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273,150 


Figura 2.3 

Gráficas del volumen (V) de una cantidad dada de gas contra la temperatura (t) a diferentes 
presiones. Finalmente, todos los gases se condensan si se enfrían a temperaturas suficientemente 
bajas. Si se extrapolan todas estas líneas, convergen en el punto que representa el volumen cero 
y una temperatura de —273.15*C. 


de temperatura al volumen y a la presión de un gas? Primero observemos el efecto de la 
temperatura sobre el volumen. Los primeros investigadores de esta relación fueron los físi- 
cos franceses Jacques Alexandre Charles (1746-1823) y Joseph Louis Gay-Lussac (1778- 
1850). Sus estudios demostraron que, a presión constante, el volumen de una muestra de 
gas se dilata cuando se calienta y se contrae cuando se enfría. Las relaciones cuantitativas 
comprendidas en los cambios de temperatura y volumen de los gases demuestran ser nota- 
blemente consistentes. Por ejemplo, cuando estudiamos la relación temperatura-volumen 
observamos un fenómeno interesante. A cualquier presión dada, la gráfica del volumen con- 
tra la temperatura produce una línea recta. Si se extiende la línea hasta el volumen cero, 
encontramos que la intersección con el eje de la temperatura se produce a —273.15%C. A 
cualquier otra presión, se obtiene una línea recta diferente de la gráfica volumen-tempera- 
tura, pero obtenemos la misma intersección de la temperatura de —273.15°C al volumen 
cero (figura 2.3). En la práctica, sólo podemos medir el volumen de un gas dentro de una 
gama limitada de temperaturas, porque todos los gases se condensan a bajas temperaturas 
para formar líquidos. 

En 1848, el matemático y físico escocés William Thomson (Lord Kelvin, 1827-1907) se 
dio cuenta de la importancia de este fenómeno. Identificó los —273.15°C como el cero abso- 
luto, que en teoría es la temperatura más baja que se puede alcanzar. Después estableció una 
escala de temperatura absoluta, que ahora se denomina escala kelvin de temperatura, con el 
cero absoluto como punto de inicio. En esta escala, un kelvin (K) es igual en magnitud a un 
grado Celsius. La única diferencia entre la escala absoluta de temperatura y la escala Celsius 
es que cambia la posición del cero. La relación entre las dos escalas es: 


T/K = t/°C + 273.15 


Algunos puntos importantes en las dos escalas se relacionan de la siguiente manera: 


Escala Kelvin Escala Celsius 
Cero absoluto OK EEN 
Punto de congelación del agua 273.15 K 0C 
Punto de ebullición del agua 37315 K 100°C 


En la mayoría de los casos utilizaremos 273 en lugar de 273.15 como el término que relacio- 
na las dos escalas. Por convención, se emplea T para denotar la temperatura absoluta (kelvin) 
y t para indicar la temperatura en la escala Celsius. Como veremos pronto, el cero absoluto 
de temperatura tiene un significado teórico importante; por ello, en los problemas de las le- 
yes de los gases y en los cálculos termodinámicos deben utilizarse temperaturas absolutas. 

A presión constante, el volumen de una cantidad dada de gas es directamente proporcio- 
nal a la temperatura absoluta: 


VxT 


- = constante (2.3) 


A la ecuación 2.3 se le conoce como ley de Charles, o ley de Charles y Gay-Lussac. Una 
forma alternativa de esta ley relaciona la presión de una cantidad dada de gas con su tempe- 
ratura, a volumen constante: 


PxT 


- = constante (2.4) 


Las ecuaciones 2.3 y 2.4 nos permiten relacionar los valores de volumen con temperatura y 
presión con temperatura de un gas en los estados 1 y 2, como se indica a continuación: 


(con n y P constantes) (2.5) 
(con n y V constantes) (2.6) 


Una consecuencia práctica de la ecuación 2.6 es que la presión de los neumáticos de un 
automóvil debería verificarse cuando éste ha estado inactivo por un tiempo. Después de 
un trayecto largo, los neumáticos se calientan y aumenta la presión dentro de ellos. 


2.5 Ley de Avogadro 


Otra ley importante relativa a los gases la formuló Amedeo Avogadro en 1811. cuando pro- 
puso que volúmenes iguales de gases a la misma temperatura y presión contienen el mismo 


número de moléculas. Este concepto significa que: 


2.5 Ley de Avogadro 13 


El punto normal de ebullición y el 
punto normal de congelación se 
miden a 1 atm de presión. 
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Van 


V 
— = constante (con T y P constantes) (2.7) 
n 


A la ecuación 2.7 se le conoce como ley de Avogadro. 


2.6 Ecuación de los gases ideales 


De acuerdo con las ecuaciones 2.1, 2.3 y 2.7, el volumen de un gas depende de la presión, 
temperatura y número de moles, como sigue: 


l 
Vx P (con T y n constantes) (ley de Boyle) 


VxT (conP yn constantes) (ley de Charles) 
Vxn (conTy P constantes) (ley de Avogadro) 


Por lo tanto, V debe ser proporcional al producto de estos tres términos, es decir: 


nT 
Fo m= 


PV = nRT (2.8) 


donde R, una constante de proporcionalidad, es la constante del gas.'A la ecuación 2.8 se le 
llama ecuación de los gases ideales. La ecuación de los gases ideales es un ejemplo de una 
ecuación de estado, que proporciona las relaciones matemáticas entre las propiedades que 
definen el estado de un sistema, como P, T y V. 

El valor de R se puede obtener de la siguiente manera. Experimentalmente, se encuentra 
que 1 mol de un gas ideal ocupa 22.414 L a 1 atm y 273.15 K (condición conocida como tem- 
peratura y presión estándares, o STP [Standard Temperature and Pressure]). Por lo tanto: 


_ (LatmX22.414 L) 


= = 0.08206 L atm K~! mol”! 
(1 mol)\(273.15 K) 


Para expresar R en unidades de JK ' mol ', debemos utilizar los factores de conversión: 


l atm = 1.01325 x 105 Pa 


IL = 1 x 1078 m? 
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y Obtener: 


_ (1.01325 x 105 N m-2 122.414 x 10-3 m?) 
(1 mol 273.15 K) 


R 


= 8.314 N mK”' mol”! 
=8.314JK"'"mol' (1J=N m) 
A partir de los dos valores de R, podemos escribir 


0.08206 L atm K~! mol”! = 8.314 J K~’ mol”! 
l L atm = 101.3 J 


1J=9.87 x 10? L atm 


EJEMPLO 2.1 


El aire que entra a los pulmones termina en unos sacos diminutos llamados alveo- 
los, en los que el oxígeno se difunde en la sangre. El radio promedio de los alveolos 
es de 0.0050 cm y el aire que se encuentra dentro de ellos contiene 14% de moles de 
oxígeno. Suponiendo que la presión en los alveolos es de 1.0 atm y la temperatura 
es de 37°C, calcule el número de moléculas de oxígeno en uno de los alveolos. 


RESPUESTA ; 


El volumen de un alveolo es: 


V= far = $ (0.0050 cm)’ 


=5.2 x 107 cm= 5.2 x10 VE (1L=10* cm?) 
El número de moles de aire en un alveolo está dado por: 


_ PV ___ (10atmX5.2 x10- L) 


€ x ÓÉI___—_—_—=- 29 x 103 mol 
RT (0.08206 L atm K-! mol1)310 K) 


Dado que el aire dentro de los alveolos tiene 14% de oxígeno, el número de mo- 
léculas de oxígeno es: 


14% O, 6.022 x 10% moléculas de O, 


2.0 x 1071! moles de ai 
a I mol de O, 


= 1.7 x 10? moléculas de O, 
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2.7 Ley de Dalton de presiones parciales 


Hasta el momento hemos analizado el comportamiento presión-volumen-temperatura de un 
gas puro; sin embargo, con frecuencia trabajamos con mezclas de gases. Por ejemplo, un 
químico que investigue el agotamiento del ozono en la atmósfera debe tratar con diversos 
componentes gaseosos. En el caso de un sistema que contenga dos o más gases diferentes, la 
presión total (P+) es la suma de las presiones individuales que cada gas ejercería si estuviera 
solo y ocupara el mismo volumen. Por lo tanto, 


Pp = P +P += 
£ So P (2.9) 
i 


donde P,, P,,... son las presiones individuales o parciales de los componentes 1, TE 
es el signo de sumatoria. A la ecuación 2.9 se le conoce como ley de Dalton de las presiones 
parciales (en honor del químico y matemático inglés John Dalton, 1766-1844). 

Considere un sistema que contenga dos gases (1 y 2) a la temperatura T y el volumen V. 
Las presiones parciales de los gases son P, y P}, respectivamente. De la ecuación 2.8: 








T 
=ar a Él 
V 

T 

PV=n,RT o P,= mt 


donde n, y n, son los números de moles de los dos gases. Según la ley de Dalton, 


RT RT 
SATA > 
V 

RT 

= (n ui 


Si se dividen las presiones parciales entre la presión total y se arreglan nuevamente, se ob- 
tiene 








n 
P = —— R = xP, 
1 ntm ` I"T 
y 
n 
P, = 2—P.=x PB 
2 ER 2T 


donde x, y x, son las fracciones molares de los gases 1 y 2. Una fracción molar, que se define 
como la razón del número de moles de un gas con respecto al número de moles totales de to- 
dos los gases presentes, es una cantidad adimensional. Además, por definición, la suma de 
todas las fracciones molares incluidas en una mezcla debe ser la unidad, es decir: 


2.7 Ley de Dalton de presiones parciales 


¿Cómo se determinan las presiones parciales? Un manómetro sólo puede medir la pre- 
sión total de una mezcla gaseosa. Para obtener las presiones parciales, necesitamos conocer 
las fracciones molares de los componentes. El método más directo para medir las presiones 
parciales implica utilizar un espectrómetro de masas. Las intensidades relativas de las cres- 
tas en un espectro de masa son directamente proporcionales a las cantidades, y de ahí, a las 
fracciones molares de los gases presentes. 


EJEMPLO 2.2 


El oxígeno gaseoso generado en un experimento in vitro de fotosíntesis (realizado 
con luz visible brillante sobre cloroplastos extraídos) se recolecta sobre agua. El 
volumen del gas recolectado a 22.0°C y a una presión atmosférica de 758.0 torr es 
de 186 mL. Calcule la masa de oxígeno que se obtuvo. La presión de vapor del agua 
a 22.0°C es de 19.8 torr. 





RESPUESTA 


Nuestro primer paso es calcular la presión parcial del oxígeno. Según la ley de Dal- 
ton, la presión total es igual a la suma de las presiones del oxígeno gaseoso y del 
vapor de agua, por lo que escribimos 


Pp = Po, F Pao 


Fo, > Pao 
= (758.0 — 19.8) torr 
= 738.2 torr 
= 0.971 atm 


De la ecuación 2.8, escribimos 
PV =nRT 


m 
= RT 
M 


donde m y ./f son las masas de O, recolectadas y la masa molar de O,, respectiva- 
mente. Entonces: 


PVM 
m = — 
RT 


_ (0.971 atm)(0.186 L)(32.00 g mol-!) 
(0.08206 L atm K-! mol-1295 K) 


= 0.239 g 
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A la presión ejercida por el 
agua del mar se le llama presión 
hidrostática. 


Las leyes de los gases juegan un papel determinante en el desarrollo de la teoría atómica 
y en la vida diaria aparecen muchas ilustraciones prácticas de ellas. Los dos breves ejemplos 
que se presentan a continuación son particularmente importantes para los buzos. El agua de 
mar tiene una densidad ligeramente superior a la del agua dulce, aproximadamente 1.03 g 
mL”' en comparación con 1.00 g mL”. La presión ejercida por una columna de agua marina 
de 33 pies (10 m) es equivalente a una presión de 1 atm. ¿Qué pasaría si un buzo subiera 
rápidamente a la superficie, evitando respirar? Si el ascenso se iniciara a 40 pies bajo el agua, 
la disminución de presión desde la profundidad hasta la superficie sería (40 pies/33 pies) x 1 
atm, o sea, 1.2 atm. Bajo el supuesto de una temperatura constante, cuando el buzo llegara a 
la superficie, el volumen de aire atrapado en sus pulmones habría aumentado en un factor de 
(1 + 1.2) atm/l atm, o sea ¡2.2 veces! Esta súbita dilatación del aire podría dañar o romper 
la membrana de sus pulmones, lo cual lo lesionaría seriamente, o lo mataría. 

La ley de Dalton tiene una aplicación directa en el buceo. La presión parcial del oxígeno 
en el aire es de aproximadamente 0.2 atm. Debido a que el oxígeno es fundamental para 
nuestra supervivencia, posiblemente nos sea difícil creer que podría ser dañino si respiramos 
más oxígeno del necesario. En realidad, la toxicidad del oxígeno está bien documentada.* 
Fisiológicamente, nuestros cuerpos funcionan mejor cuando la presión parcial del oxígeno 
es de 0.2 atm. Por esta razón, la composición del aire en un tanque de buceo se ajusta cuando 
el buzo se sumerge. Por ejemplo, a una profundidad en la que la presión total (hidrostática 
más atmosférica) es de 4 atm, el contenido del oxígeno en el suministro de aire debe redu- 
cirse a 5% en volumen para mantener la presión parcial óptima (0.05 x 4 atm = 0.2 atm). A 
mayor profundidad, el contenido de oxígeno debe ser aún menor. Aunque pareciera que el 
nitrógeno sería la opción obvia para mezclar con el oxígeno en un tanque de buceo debido a 
que es el componente principal del aire, no es la mejor elección. Cuando la presión parcial 
del nitrógeno excede 1 atm, se disuelve una cantidad suficiente en la sangre y provoca la 
narcosis por nitrógeno. Los síntomas de esta condición, que se asemeja a la intoxicación por 
alcohol, incluyen pérdida ligera de conciencia y reducción de la capacidad de juicio. Se ha 
sabido de buzos que al sufrir una narcosis por nitrógeno hacen cosas extrañas, como bailar 
en el fondo del mar y perseguir tiburones. El helio, un gas inerte, es mucho menos soluble en 
la sangre que el nitrógeno y no produce efectos narcóticos. 


2.8 Gases reales 


La ecuación de los gases ideales sólo es aplicable a los gases que tienen las siguientes pro- 
piedades: 1) sus moléculas tienen un volumen despreciable, y 2) no existe interacción entre 
las moléculas, sea de atracción o de repulsión. Es obvio que tales gases no existen. No obs- 
tante, la ecuación 2.8 es muy útil para muchos gases a temperaturas elevadas, o a presiones 
moderadamente bajas (<10 atm). 

Cuando se comprime un gas, las moléculas se acercan unas a otras, y el gas se desvía 
del comportamiento ideal de manera apreciable. Una manera de medir la desviación de las 
condiciones ideales es trazar el factor de compresibilidad (Z) de un gas, contra la presión. 
Debemos comenzar con la ecuación de los gases ideales, por lo cual escribimos: 


PV = nRT 


* A presiones parciales superiores a 2 atm, el oxígeno adquiere la suficiente toxicidad como para producir 
convulsiones y coma. Hace años, los infantes recién nacidos colocados en cubiertas con oxígeno, con frecuencia 
desarrollaban fibroplasia retrolental, un daño de los tejidos retinales debido al exceso de oxígeno. Por lo común, 
este daño producía ceguera parcial o total. 


2.0 i 
"CH, 
dub ed 
Z 
1.0 Gas ideal 
0.5 
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P/atm 
Figura 2.4 


Gráfica del factor de compresibilidad (Z) contra presión (P) de gases reales e ideales a 273 K. 
Observa que en un gas ideal, Z= 1, sin que importe cuánto aumente la presión. 


E O a. d (2.10) 


donde V es el volumen molar del gas (V/n), o el volumen de una mol del gas a la temperatura 
y presión especificadas. En el caso de un gas ideal, Z = 1 para cualquier valor de P a una T 
dada. Sin embargo, como muestra la figura 2.4, los factores de compresibilidad de los gases 
reales exhiben una dependencia claramente divergente de la presión. A bajas presiones, los 
factores de compresibilidad de la mayoría de los gases se acercan a la unidad. De hecho, en el 
límite de P cuando se aproxima a cero, tenemos que Z = 1 para todos los gases. Este resulta- 
do era de esperarse debido a que todos los gases reales se comportan de manera ideal a bajas 
presiones. Conforme la presión aumenta, algunos gases tienen una Z < 1, lo cual significa que 
son más fáciles de comprimir que un gas ideal. Después, si la presión sigue aumentando, todos 
los gases tienen una Z > 1. En esta región, es más difícil comprimir los gases reales que uno 
ideal. Estos comportamientos son consistentes con nuestro conocimiento sobre las fuerzas in- 
termoleculares. En general, las fuerzas de atracción son fuerzas de largo alcance, mientras que 
las de repulsión funcionan sólo dentro de un alcance limitado (en el capítulo 16 se trata más 
del tema). Cuando las moléculas se encuentran muy alejadas (por ejemplo, a bajas presiones), 
la interacción intermolecular predominante es la atracción. A medida que disminuye la sepa- 
ración entre las moléculas, la interacción de repulsión entre ellas adquiere mayor importancia. 
A lo largo de los años se'han dedicado esfuerzos considerables para modificar la ecuación 
de los gases ideales para hacerla aplicable a los gases reales. De las numerosas ecuaciones 
propuestas, consideraremos dos: la ecuación de van der Waals y la ecuación virial de estado. 


Ecuación de van der Waals 
La ecuación de estado de van der Waals (en honor del físico danés Johannes Diderik van der 


Waals, 1837-1923) trata de considerar el volumen finito de las moléculas individuales en un 
gas no ideal y las fuerzas de atracción entre ellas. 


2 
e+ LEN o) = ner (2.11) 


2.8 Gases reales 
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Figura 2.5 
Efecto de las fuerzas intermoleculares sobre la presión ejercida por un gas. 
La velocidad de una molécula que se mueve hacia la pared del contenedor 


Ss. E (esfera de la derecha) se reduce debido a las fuerzas de atracción que ejer- 
x A . . 
“E cen sus vecinas (esferas grises). 
Y er . . z 
x’ i En consecuencia, el impacto de esta molécula contra la pared no es tan 


grande como sería si no estuvieran presentes fuerzas intermoleculares. 
En general, la presión medida del gas es menor que la presión que el gas 
ejercería si se comportara de manera ideal. 


La presión que ejercen las moléculas individuales sobre las paredes del contenedor depende 
tanto de la frecuencia de las colisiones moleculares contra las paredes como de la cantidad 
de movimiento que imparten las moléculas a las paredes. Ambas contribuciones disminuyen 
debido a las fuerzas de atracción intermolecular (figura 2.5). En cada caso, la reducción de 
presión depende del número de moléculas presentes, O de la densidad del gas, n/V, para que 


n 


la reducción de la presión debida a las fuerzas de atracción x 00 


donde a es una constante de proporcionalidad. 

Observe que en la ecuación 2.11, P es la presión medida del gas y (P + an*/V?) sería 
la presión del gas si no existieran fuerzas intermoleculares. Debido a que an"/V? debe tener 
unidades de presión, a se expresa como atm L? mol ?. Para permitir un volumen finito de 
moléculas, reemplazamos V en la ecuación de los gases ideales por (V — nb), donde nb re- 
presenta el volumen total efectivo de n moles del gas. Por lo tanto, nb debe tener unidades de 
volumen y b tiene las unidades L mol”'. Tanto a como b son constantes características del 
gas en estudio. En la tabla 2.1 se relacionan los valores de a y b de varios gases. El valor de 
a se relaciona con la magnitud de las fuerzas de atracción. Si se utiliza el punto de ebulli- 
ción como medida de la fortaleza de las fuerzas intermoleculares (mientras más elevado es 
el punto de ebullición, las fuerzas intermoleculares son más fuertes), vemos que existe una 
correlación aproximada entre los valores de a y los puntos de ebullición de estas sustancias. 
Es más difícil interpretar la cantidad b. Aunque b es proporcional al tamaño de la molécula, 
la correlación no siempre es directa. Por ejemplo, el valor de b para el helio es de 0.0237 L 
mol? y para el neón es de 0.0174 L mol”'. Con base en estos valores, podríamos esperar 
que el del helio fuera mayor al del neón, pero sabemos que eso no es verdad. Los valores 
de a y de b de un gas se pueden determinar por diferentes métodos. La práctica común es 
aplicar la ecuación de van der Waals al gas en el estado crítico. Regresaremos a este punto 
en la sección 2.9. 


Tabla 2.1 
Constantes de van der Waals y puntos de ebullición de algunas sustancias 


ECO AAA 


Sustancia alatm - L? - mol”? bIL - mol”! Punto de ebullición/K 
He 0.0341 0.0237 4.2 
Ne 0.214 0.0174 212 
Ar 1.34 0.0322 87.3 
H2 0.240 0.0264 20.3 
N2 1.35 0.0386 77.4 
O) 1.34 0.0312 90.2 
CO 1.45 0.0395 83.2 
CO, 3.60 0.0427 195.2 
CHa 2.26 0.0430 109.2 
H20 5.47 0.0305 JLS 
NH 3 4.25 0.0379 239.8 


E 44 AAA 


La ecuación de van der Waals es válida para una gama más amplia de presiones y tem- 
peraturas que la ecuación de los gases ideales. Además, proporciona una interpretación 
molecular de la ecuación de estado. A continuación se presentan comparaciones entre las 
presiones medidas experimentalmente (P yservaga) del CO, y las que se calculan mediante la 
ecuación de los gases ideales (ecuación 2.8), la ecuación de van der Waals (ecuación 2.11) y 
las constantes de la tabla 2.1 para las mismas n y V a 298 K: 


Pobservada /atm P ¡dea /atm P vd Waajs/atm 
A e AAPP 
50 56.9 49.4 
75 92.2 73.4 
100 136 96 


A presiones muy elevadas y temperaturas bajas, la ecuación de van der Waals también pierde 
gran parte de su confiabilidad. 


EJEMPLO 2.3 


Para sintetizar amoniaco mediante el proceso Haber, se calientan 2 000 moles de 
nitrógeno (N,) en un recipiente de 800 L a 625°C. Calcule la presión del gas si N, 
se comporta como: (a) un gas de van der Waals, y (b) un gas ideal. 





RESPUESTA 


(a) La ecuación (2.11) se puede arreglar como sigue: 


RT ae 
V—nb Vy? 





2.8 


Gases reales 
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La palabra “virial” proviene del 
latín y significa “fuerza”. La 
causa del comportamiento no 
ideal de los gases son las fuerzas 
intermoleculares. 


Utilizando las constantes de van der Waals para el nitrógeno de la tabla 2.1, tene-- 
mos: i 


E- (2000 molX0.08206 L atm K=! mol~!X(898 K) 
800 L — (2000 mol x 0.0386 L mol”*) 


E (1.35 atm L? mol-2)(2000 mol)? 
(800 L)? 


= 195 atm 


(b) En el caso de un gas ideal, la ecuación 2.8 se convierte en 





p = "RE 
V 
sE (2000 mol X(0.08206 L atm K-! mol-'X898 K) 
800 L 
= 184 atm 
COMENTARIO 


La presión que se determina con la ecuación de van der Waals es aproximadamente 
6% mayor que la de un gas ideal en este caso. Ya que muchos procesos industriales 
se llevan a cabo a alta presión, es importante contar con una estimación confiable 
de la presión que pueda soportar un recipiente. 


La ecuación virial de estado 


Otra forma de representar a los gases no ideales es la ecuación virial de estado. En esta 
relación, el factor de compresibilidad se expresa como una expansión en serie de potencias 
2 » — 
inversas del volumen molar V: 


Z=l+2+=+>3+" (2.12) 


<i| 
SN 
So 


donde B, C y D se conocen como segundo, tercero, cuarto,... coeficientes viriales. El primer 
coeficiente virial es 1. El segundo y el mayor coeficiente virial son dependientes de la tempe- 
ratura. Para un gas dado, se evalúan a partir de los datos P— V—T del gas mediante un procedi- 
miento de ajuste de la curva utilizando una computadora. En el caso de un gas ideal, el segundo 
y el mayor coeficiente virial son cero y la ecuación 2.12 se convierte en la ecuación 2.8. 

Una forma alterna de la ecuación virial es la que proporciona una expansión en serie del 
factor de compresibilidad, en términos de la presión, P: 


Z=1+B'P+ CP? 4 D'P? +--- (2.13) 


Debido a que P y V están relacionadas, no es sorprendente que existan relaciones entre B 
y B', Cy C’, y así en adelante (vea el problema 2.62). En cada ecuación, los valores de los 


coeficientes disminuyen rápidamente. Por ejemplo, en la ecuación 2.13, la magnitud de 
los coeficientes es tal que B’ > C” > D', por lo que a presiones entre cero y 10 atm, diga- 
mos, sólo necesitamos incluir el segundo término provisto, siempre que la temperatura no 
sea muy baja: 


Z=1+B'"P (2.14) 


Las ecuaciones 2.11 y 2.12 0 2.13, ejemplifican dos métodos muy distintos. La ecuación 
de van der Waals considera la falta de idealidad de los gases mediante la corrección del volu- 
men finito molecular y las fuerzas intermoleculares. Aunque estas correcciones producen un 
mejoramiento definitivo de la ecuación de los gases ideales, la ecuación 2.11 sigue siendo una 
ecuación aproximada. La razón es que nuestro conocimiento actual de las fuerzas intermolecu- 
lares es insuficiente para explicar cuantitativamente el comportamiento macroscópico. Desde 
luego que podemos mejorar aún más esta ecuación si le agregamos más términos correctivos; 
de hecho se han propuesto muchas otras ecuaciones desde que van der Waals presentó por 
primera vez su análisis. Por otro lado, la ecuación 2.12 es exacta para gases reales, pero no 
nos proporciona una interpretación molecular directa. La falta de idealidad del gas se consi- 
dera matemáticamente mediante una expansión en serie en la que los coeficientes B, C,... se 
pueden determinar experimentalmente. Estos coeficientes no tienen ningún significado físico, 
aunque se pueden relacionar con fuerzas intermoleculares de manera indirecta. Por lo tanto, 
en este caso, debemos optar entre una ecuación aproximada que nos proporciona alguna idea 
física, o una ecuación que describe con precisión el comportamiento de un gas (si se conocen 
los coeficientes), pero que no nos dice nada acerca del comportamiento molecular. 


EJEMPLO 2.4 


Calcule el volumen molar del metano a 300 K y 100 atm, dado que el segundo co- 
eficiente virial de ese gas (B) es —0.042 L mol”'. Compare su resultado con el que 
se obtiene al utilizar la ecuación de los gases ideales. 





RESPUESTA 


De la ecuación 2.12, si se omiten los términos que contienen C, D,...: 


Z 


Il 
+ 


Il 
+ 
ajg is 


(20.042 L mol-~!)(100 atm) 
(0.08206 L atm K-! mol-!1(300 K) 
=1- 0.17 = 0.83 
y —2RT 
£ 


— (0.8310.08206 L atm K~! mol~!)X(300 K) 
100 atm 


= 0.20 L mol”! 


2.8 Gases reales 
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En el caso de un gas ideal, 


_ (0.08206 L atm K~! mol-71)300 K) 


= 0.25 L mol~! 


COMENTARIO 


100 atm 


A 100 atm y 300 K, el metano es más compresible que un gas ideal (Z = 0.83 
comparado con Z = 1) debido a las fuerzas de atracción intermolecular entre las 


moléculas de CH4. 


2.9 Condensación de gases y estado crítico 


La condensación de un gas en líquido es un fenómeno muy conocido. El primer estudio 
cuantitativo de la relación presión-volumen de este proceso lo realizó el químico irlandés 
Thomas Andrews (1813-1885) en 1869. Él midió el volumen de una cantidad dada de bióxi- 
do de carbono en función de la presión a diversas temperaturas y obtuvo una serie de iso- 
termas como las que se muestran en la figura 2.6. A temperaturas elevadas, las curvas son 
aproximadamente hiperbólicas, lo que indica que el gas obedece la ley de Boyle. Si dismi- 
nuye la temperatura, las desviaciones se hacen evidentes y se observa un comportamiento 
drásticamente distinto en 7,. Si nos movemos a lo largo de la isoterma de derecha a izquier- 


Figura 2.6 

Isotermas del bióxido de carbono a diferentes temperaturas 
(la temperatura aumenta de T, a T}). La temperatura crítica 
es T;. Arriba de esta temperatura, el bióxido de carbono no 
se puede licuar, sin importar cuán elevada sea la presión. 





Punto crítico 






l 

l 

| Líquido y vapor 
en equilibrio 


2.9 Condensación de gases y estado crítico 


Gas 





(a) (b) (c) (d) 


Figura 2.7 

Licuefacción del bióxido de carbono en 7, (vea la figura 2.6). En la parte (a), aparece la primera 
gota de líquido. En las partes (b) y (c), el gas se convierte gradual y totalmente en líquido a 
presión constante. Más allá de la parte (c), el volumen sólo disminuye ligeramente al aumentar 
la presión porque los líquidos son altamente incompresibles. La parte (d) muestra una gráfica 
global de las etapas (a), (b) y (c). 


da, vemos que aunque el volumen del gas disminuya con la presión, el producto PV ya no 
es constante (debido a que la curva ya no es una hipérbola). Si la presión sigue en aumento, 
alcanzamos un punto que es la intersección entre la isoterma y la curva discontinua de la de- 
recha. Si pudiéramos observar este proceso, notaríamos la formación de bióxido de carbono 
líquido a esta presión. Si ésta se mantiene constante, el volumen continúa disminuyendo (al 
convertirse en líquido más vapor) hasta que se condensa todo el vapor. Más allá de este punto 
(la intersección entre la línea horizontal y la curva discontinua de la izquierda), el sistema es 
totalmente líquido y cualquier aumento adicional de presión sólo produce una disminución 
muy pequeña de volumen, ya que los líquidos son mucho menos compresibles que los gases 
(figura 2.7). 

La presión correspondiente a la línea horizontal (la región en la que coexisten el vapor 
y el líquido) se llama equilibrio de presión de vapor, o simplemente presión de vapor del 
líquido a la temperatura del experimento. La longitud de la línea horizontal disminuye al 
aumentar la temperatura. A una temperatura particular (T, en este caso), la isoterma es 
tangencial a la curva discontinua y sólo se encuentra presente una fase (la fase de gas). En 
este momento, la línea horizontal se encuentra en un punto conocido como punto crítico. La 
temperatura, presión y volumen correspondientes a este punto se conocen como temperatu- 
ra crítica (T,), presión crítica (P.) y volumen crítico (V..), respectivamente. La temperatura 
crítica es la temperatura arriba de la cual no puede ocurrir la condensación, sin importar 
cuán alta sea la presión. En la tabla 2.2 se relacionan las constantes críticas de varios ga- 
ses. Observe que, por lo general, el volumen crítico se expresa como una cantidad molar, 
denominada volumen crítico molar (V,), dado por V. /n, donde n es el número de moles de 
la sustancia presente. 
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Una raíz imaginaria contiene el 
término y—l. 





Tabla 2.2 

Constantes críticas de algunas sustancias 

Sustancia P¿/atm V./L mol”! EJE 
He 225 0.0578 IA 
Ne 26.2 0.0417 44.4 
Ar 49.3 0.0753 151.0 
H2 12.8 0.0650 329 
N2 33.6 0.0901 126.1 
O, 50.8 0.0764 154.6 
CO 34.5 0.0931 132.9 
CO, 73.0 0.0957 304.2 
CH4 45.4 0.0990 190.2 
H20 217,7 0.0560 647.6 
NH 3 109.8 0.0724 405.3 
SFó 37.6 0.2052 318.7 





El fenómeno de condensación y la existencia de una temperatura crítica son consecuen- 
cias directas del comportamiento no ideal de los gases. Después de todo, si las moléculas 
no se atrajeran unas a otras no ocurriría la condensación, y si las moléculas no tuvieran 
volumen, entonces no podríamos observar líquidos. Como se mencionó antes, la naturaleza 
de la interacción molecular es tal que la fuerza entre las moléculas es de atracción cuando 
se encuentran relativamente alejadas, pero al acercarse una a otra (por ejemplo, un líquido a 
presión) esta fuerza se convierte en repulsión, debido a las repulsiones electrostáticas entre 
los núcleos y entre los electrones. En general, la fuerza de atracción alcanza un máximo a 
cierta distancia intermolecular finita. A temperaturas debajo de T., es posible comprimir el 
gas y juntar las moléculas dentro de este alcance de la atracción, en donde ocurre la conden- 
sación. Por arriba de T, la energía cinética de las moléculas de gas es tal que siempre pueden 
romper esta atracción y no puede ocurrir la condensación. En la figura 2.8 se muestra el 
fenómeno crítico del hexafluoruro de azufre (SF). 

Existe una relación interesante entre las constantes a y b de van der Waals y las constan- 
tes críticas. Si dividimos la ecuación 2.11 entre n y la arreglamos, obtenemos 


P -fpi 2-20 (2.15) 


donde Ÿ es el volumen molar. Ésta es una ecuación cúbica y la solución produce tres valores 
de V. A temperaturas inferiores a 7.., V tiene tres raíces reales: dos de ellas corresponden a las 
intersecciones de la línea horizontal con la curva discontinua de la figura 2.6, pero la tercera 
raíz no tiene importancia física. Por arriba de T, V tiene una raíz real y dos raíces imagina- 
rias. Sin embargo, a 7.., las tres raíces de V son reales e idénticas, es decir: 





(a) 


Figura 2.8 
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(c) (d) 


Fenómeno crítico del hexafluoruro de azufre (T, = 318.7 K; P, = 37.6 atm). (a) Por debajo 
de la temperatura crítica, es visible una fase de líquido claro. (b) Arriba de la temperatura críti- 
ca, la fase líquida desaparece. (c) La sustancia se enfría apenas debajo de su temperatura crítica. 


(d) Finalmente, la fase líquida reaparece. 


V-V =0 


O 


V? — 3V,V2 + 3V2V 


.z ms 3 02 F 
La comparación de los coeficientes de V*, V* y V 





-V3=0 (2.16) 


en las ecuaciones 2.15 y 2.16 da lo si- 


guiente: 
> = RT. 
Para V*: 3V, = b + — (2.17) 
Para V: 3V2 = = (2.18) 
También, 
-3 ab 
V? = — (2.19) 
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De las ecuaciones 2.17, 2.18 y 2.19, obtenemos 





a=3PV2 (2.20) 

pe (2.21) 
3 

"TE (2.22) 
27T.b 


Por lo tanto, si se conocen las constantes críticas de una sustancia, se pueden calcular a y 
b. En realidad, se pueden utilizar cualesquiera dos de las tres ecuaciones anteriores para 
obtener a y b. Si la ecuación de van der Waals fuera obedecida con precisión en la región 
crítica, la elección no tendría importancia. Sin embargo, éste no es el caso. Los valores de a 
y b dependen de manera significativa del hecho de que utilicemos las combinaciones PI5 
T.— V, o P.— V. Es común elegir P, y T., porque, por lo general, V, es la menos precisa de 
las constantes críticas. De la ecuación 2.21, tenemos que: 


V. = 3b 
la cual, cuando se sustituye en la ecuación 2.20, produce: 
a=3P.(3DP =27P.b* (2.23) 


Sustituyendo la ecuación 2.23 en la ecuación 2.22, resulta: 


b = ES (2.24) 
sk. 
y 
64P. 


C 


Aunque las ecuaciones 2.24 y 2.25 deben considerarse como relaciones aproximadas debido 
a la falta de confiabilidad de la ecuación de van der Waals en la región crítica, con frecuencia 
se utilizan para obtener las constantes de van der Waals. Por ello, los valores de a y b que se 
indican en la tabla 2.1 se calculan principalmente a partir de las constantes críticas (vea tabla 
2.2) y las ecuaciones 2.24 y 2.25. 

En años recientes, ha existido mucho interés en las aplicaciones prácticas de los fluidos 
supercríticos (SCF: [supercritical fluids]), esto es, el estado de la materia por encima de la 
temperatura crítica. Uno de los SCF más estudiado es el bióxido de carbono. En condiciones 
apropiadas de temperatura y presión, el SCF CO, se puede utilizar como solvente para elimi- 
nar la cafeína de los granos de café en bruto y el aceite de cocina de las papas fritas, esto es, 
para producir papas fritas sin aceite. También se emplea en la limpieza del medio ambiente 
porque disuelve hidrocarburos clorados. En cromatografía se utilizan SCF de CO,, NH, y 
algunos hidrocarburos como el hexano y el heptano. El SCF de CO, ha demostrado ser un 
portador eficaz de sustancias como los antibióticos y las hormonas, que son inestables a las 
altas temperaturas que se requieren para las separaciones cromatográficas normales. 
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Ecuaciones clave 


E qq -- A 








P¡V¡ = P>V, (n y T constantes) (2.2) 
dR P const 2.5 
TTT, (n y P constantes) (2.5) 
APR V constant 2.6 
TT (n y V constantes) (2.6) 
V ' 
PN = constante (T y P constantes) (2.7) 
PV =nRT (Ecuación de los gases ideales) (2.8) 
Prs} P; (Ley de Dalton de presiones parciales) (2.9) 
ei E (Factor d ¡bilidad 2.10 
= ART RT actor de compresibilidad) (2.10) 
2 
P+ ay — nb) = nRT (Ecuación de van der Waals) (2.11) 
B C D 
Zl tr+tntp+ ... (Ecuación virial) (2.12) 
Z=1+B'P+C'P2+D'P3 +... (Ecuación virial) (2.13) 


E A 


ETT S ĊĈďĈK aaa 
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Problemas 





Leyes de los gases ideales 


2.1 
2.2 
2.3 
2.4 
2.5 
2.6 


2.7 


2.8 
2.9 


2.10 


21 


2.12 


2.13 


Clasifique cada una de las siguientes propiedades como intensiva o extensiva: fuerza, presión (P), volu- 
men (V), temperatura (7), masa, densidad, masa molar, volumen molar (V). 


Algunos gases, como el NO, y el NF,, no obedecen la ley de Boyle a ninguna presión. Explique la razón 
de ello. 


A un gas ideal, originalmente a 0.85 atm y 66°C, se le permitió dilatarse hasta que su volumen, presión y 
temperatura finales alcanzaron 94 mL, 0.60 atm y 45°C, respectivamente. ¿Cuál era su volumen inicial? 


Algunos bolígrafos tienen un pequeño orificio en el cuerpo principal de la pluma. ¿Cuál es el propósito 
de este orificio? 


A partir de la ecuación de los gases ideales, demuestre cómo se puede calcular la masa molar de un gas 
con base en el conocimiento de su densidad. 


En condiciones STP (temperatura y presión estándar), 0.280 L de gas pesan 0.400 g. Calcule la masa 
molar del gas. 


Las moléculas de ozono de la estratosfera absorben mucha de la radiación dañina del sol. Por lo común, 
la temperatura y presión parciales del ozono en la estratosfera son de 250 K y 1.0 x 107* atm, respec- 


.tivamente. ¿Cuántas moléculas de ozono existen en 1.0 L de aire en estas condiciones? Suponga un 


comportamiento de gas ideal. 
Calcule la densidad del HBr en g L”' a 733 mmHg y 46°C. Suponga un comportamiento de gas ideal. 


Al disolver 3.00 g de una muestra impura de CaCO, en un exceso de HCl, se produjeron 0.656 L de CO, 
(medidos a 20°C y 792 mmHg). Calcule el porcentaje en masa de CaCO, que existe en la muestra. 


La presión de vapor saturado del mercurio es de 0.0020 mmHg a 300 K y la densidad del aire a 300 K 
es de 1.18g L ! (a) Calcule la concentración de vapor de mercurio en aire en mol L~! . (b) ¿Cuál es el 
número de partes por millón (ppm) en masa del mercurio-en el aire? 


A un globo muy flexible con un volumen de 1.2 L a 1.0 atm y 300 K se le permite elevarse a la estratos- 
fera, en donde la temperatura y la presión son de 250 K y 3.0 x 10? atm, respectivamente. ¿Cuál es el 
volumen final del globo? Suponga un comportamiento de gas ideal. 


Al bicarbonato de sodio (NaHCO,) se le llama polvo de hornear porque cuando se calienta libera bióxi- 
do de carbono gaseoso, lo que hace que se esponjen las galletas, donas y pan cuando se hornean. (a) 
Calcule el volumen (en litros) de CO, producidos al calentar 5.0 g de NaHCO, a 180°C y 1.3 atm. (b) El 
bicarbonato de amonio (NH¿HCO),) también se ha utilizado como levadura. Sugiera una ventaja y una 
desventaja de utilizar NH,HCO, en lugar de NaHCO, para hornear. 


Una unidad común de la presión, que no pertenece al SI, son las libras por pulgada cuadrada (psi: per 
squard inch). Demuestre que 1 atm = 14.7 psi. El neumático de un automóvil se infla a una presión 


2.14 


2.15 


2.16 


2.17 


2.18 


2.19 


2.20 


2.21 


2.22 


2.23 


2.24 
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manométrica de 28.0 psi cuando está frío, a 18°C. (a) ¿Cuál será la presión si el neumático se calienta 

a 32°C al conducir el automóvil? (b) ¿Qué porcentaje del aire dentro del neumático tendría que dejarse 
salir para reducir la presión a las 28.0 psi originales? Suponga que el volumen del neumático permanece 
constante con la temperatura. (Un calibrador de neumáticos no mide la presión del aire que está dentro, 
sino el exceso de dicha presión sobre la presión externa, que es de 14.7 psi.) 


(a) ¿Qué volumen de aire a 1.0 atm y 22°C se necesita para llenar un neumático de bicicleta de 0.98 L 

a una presión de 5.0 atm a la misma temperatura? (Observe que 5:0 atm es la presión manométrica, que 
es la diferencia entre la presión dentro del neumático y la presión atmosférica. Inicialmente, la presión 
manométrica del neumático es de 0 atm). (b) ¿Cuál es la presión total en el neumático cuando el medi- 
dor lee 5.0 atm? (c) El neumático se infla con una bomba de mano llena de aire a 1.0 atm; al comprimir 
el gas que se encuentra dentro del cilindro, se agrega todo el aire de la bomba al aire que se encuentra 
dentro del neumático. Si el volumen de la bomba es igual a 33% del volumen del neumático, ¿cuál es la 
presión manométrica en el neumático después de 3 recorridos completos de la bomba? 


Un estudiante rompe un termómetro y derrama la mayor parte del mercurio (Hg) sobre el piso de un 
laboratorio que mide 15.2 m de largo, 6.6 m de ancho y 2.4 m de alto. (a) Calcule la masa del vapor de ` 
mercurio (en gramos) dentro del cuarto a 20°C. (b) ¿La concentración de vapor de mercurio excede la 
regla de calidad del aire de 0.050 mg Hg m™ de aire? (c) Una forma de tratar pequeñas cantidades de 
mercurio derramado es espolvorear azufre sobre el metal. Sugiera una razón física y una química que 
fundamenten este tratamiento. La presión de vapor del mercurio a 20°C es de 1.7 x 1.0% atm. 


El nitrógeno forma varios óxidos gaseosos. Uno de ellos tiene una densidad de 1.27 g L ' medida a 764 
mmHg y 150°C. Escriba la fórmula del compuesto. 


El bióxido de nitrógeno (NO)) no se puede obtener en forma pura en la fase gaseosa porque existe como 
una mezcla de NO, y N,O,. A 25°C y 0.98 atm, la densidad de esta mezcla gaseosa es de 2.7 g L~!. 
¿Cuál es la presión parcial de cada gas? 


Una bomba de ultraalto vacío puede reducir la presión del aire, de 1.0 atm a 1.0 x 107” mmHg. Calcule 
el número de moléculas de aire en un litro a esta presión y 298 K. Compare sus resultados con el número 
de moléculas en 1.0 L a 1.0 atm y 298 K. Suponga un comportamiento de gas ideal. 


Una burbuja de aire con un radio de 1.5 cm en el fondo de un lago donde la temperatura es de 8.4°C y 
la presión llega a 2.8 atm se eleva a la superficie, donde la temperatura es de 25.0%C y la presión se ha 
reducido a 1.0 atm. Calcule el radio de la burbuja cuando ésta alcanza la superficie. Suponga un compor- 
tamiento de gas ideal. [Sugerencia: el volumen de una esfera está dado por (4/3)r", donde r es el radio.] 


La densidad del aire seco a 1.00 atm y 34.4°C es de 1.15 g L”*. Calcule la composición del aire (por- 
centaje en masa) bajo el supuesto de que contiene sólo nitrógeno y oxígeno y se comporta como un gas 
ideal. (Sugerencia: primero calcule la “masa molar” del aire, después las fracciones molares y por último 
las fracciones de masa del O, y N,.) 


Un gas que evoluciona durante la fermentación de la glucosa tiene un volumen de 0.78 L cuando se 
mide a 20.1°C y 1.0 atm. ¿Cuál era el volumen de este gas a la temperatura de fermentación de 36.5%C? 
Suponga comportamiento de gas ideal. 


Se conectan dos bulbos de volúmenes V, y Vg mediante una llave de paso. El número de moles de 

los gases en los bulbos son n a Y Mg € inicialmente ambos gases se encuentran a la misma presión P y 
temperatura 7. Demuestre que la presión final del sistema, después de abrir la llave de paso, es igual a P. 
Suponga un comportamiento de gas ideal. 


A nivel del mar el aire seco contiene 78.03% de N, 20.99% O, y 0.033% CO,, en volumen. (a) Calcu- 
le el promedio de masa molar de esta muestra de aire. (b) Calcule las presiones parciales del N,, O, y 
CO, en atm. (A temperatura y presión constantes, el volumen de un gas es directamente proporcional al 
número de moles del gas.) 3.03 

Una mezcla que contiene nitrógeno e hidrógeno pesa 3.50 g y ocupa un volumen de 746 L a 300 K y 
1.00 atm. Calcule el porcentaje de masa de estos dos gases. Suponga un comportamiento de gas ideal. 
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2.25 


2.26 


2.27 


2.28 


2.29 
2.30 


2.31 


2.32 


2.33 


2.34 


2.35 


2.36 


2.37 


La humedad relativa en un cuarto cerrado con un volumen de 645.2 m° es de 87.6% a 300 K y la presión 
de vapor del agua a 300 K asciende a 0.0313 atm. Calcule la masa de agua en el aire. [Sugerencia: la 
humedad relativa se define como (P/P.) x 100%, donde P y P, son la presión parcial y la presión parcial 
saturada del agua, respectivamente. ] 


Normalmente, la muerte por sofocación en un contenedor cerrado no la causa la deficiencia de oxígeno, 
sino el envenenamiento por CO,, que ocurre a aproximadamente 7% de CO, en el volumen total. ¿Por 
cuánto tiempo sería seguro permanecer en un cuarto sellado de 10 x 10 x 20 pies? [Fuente: “Eco- 
Chem”, J. A. Campbell, en J. Chem. Educ. 49, 538 (1972).] 


Un matraz contiene una mezcla de dos gases ideales, A y B. Demuestre gráficamente cómo la presión 
total del sistema depende de la cantidad presente de A; es decir, trace la presión total contra la fracción 
molar de A. Haga lo mismo para B en la misma gráfica. El número total de moles de A y de B es cons- 
tante. 


Una mezcla de helio y neón gaseosos se recolecta sobre agua a 28.0°C y 745 mmHg. Si la presión par- 
cial del helio es de 368 mmHg, ¿cuál es la presión parcial del neón? (Nota: la presión de vapor del agua 
a 28°C es de 28.3 mmHg.) 


Si la presión barométrica cae en una parte del mundo, debe elevarse en otro lado. Explique por qué. 


Una pieza de sodio metálico reacciona totalmente con agua, de la siguiente manera: 
2Na(s) + 2H,0(1) => 2NaOH(ac) + H,(2) 


El hidrógeno gaseoso generado se recolecta sobre agua a 25.0*C. El volumen del gas es de 246 mL me- 
didos a 1.00 atm. Calcule el número de gramos de sodio que se utilizan en la reacción. (Vota: la presión 
de vapor del agua a 25°C es de 0.0313 atm.) 


Una muestra de zinc metálico reacciona totalmente con un exceso de ácido clorhídrico: 
Zn(s) + 2HCl(ac) — ZnCl,(ac) + Hy(g) 


El hidrógeno gaseoso generado se recolecta sobre agua a 25.0°C. El volumen del gas es de 7.80 L y la 
presión es de 0.980 atm. Calcule la cantidad de zinc metálico, en gramos, que se consume en la reacción. 
(Nota: la presión de vapor del agua a 25°C es de 23.8 mmHg.) 


Para que los buzos puedan operar en mares profundos, se mezcla helio con oxígeno gaseoso. Calcule el 
porcentaje en volumen de oxígeno gaseoso en la mezcla si el buzo tiene que sumergirse a una profundi- 
dad donde la presión total es de 4.2 atm. La presión parcial del oxígeno se mantiene en 0.20 atm a esta 
profundidad. 


Una muestra de amoniaco (NH,) gaseoso se descompone totalmente en nitrógeno e hidrógeno gaseosos 
sobre lana de hierro calentada. Si la presión total es de 866 mmHg, calcule las presiones parciales de N, 


y H. 


La presión parcial del bióxido de carbono en el aire varía con las estaciones del año. ¿Se esperaría que la 
presión parcial en el hemisferio norte fuera mayor en el verano o en el invierno? Explique su respuesta. 


Un adulto saludable exhala aproximadamente 5.0 x 10? mL de una mezcla gaseosa en cada respiración. 
Calcule el número de moléculas existentes en este volumen a 37°C y 1.1 atm. Haga una lista de los com- 
ponentes principales de esta mezcla gaseosa. 


Describa cómo mediría, por medios químicos o físicos (distintos a la espectrometría de masa), las presio- 
nes parciales de una mezcla de gases: (a) CO, y H,, (b) He y N}. 


Las leyes de los gases son de importancia vital para los buzos. La presión ejercida por 33 pies de agua 
marina es equivalente a 1 atm de presión. (a) Un buzo asciende rápidamente a la superficie del agua desde 
una profundidad de 36 pies sin exhalar gas de sus pulmones. ¿En qué factor aumentaría el volumen de sus 
pulmones en el momento en que llegara a la superficie? Suponga que la temperatura es constante. (b) La 
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presión parcial del oxígeno en el aire es de aproximadamente 0.20 atm. (El aire tiene 20% de oxígeno en 
volumen). En el buceo de gran profundidad, la composición del aire que respira el buzo debe cambiar para 
mantener esta presión parcial. ¿Cuál sería el contenido de oxígeno (en porcentaje de volumen) cuando la 
presión total ejercida sobre el buzo sea de 4.0 atm? 


2.38 Un bulbo de 1.00 L y uno de 1.50 L, conectados mediante una llave de paso, se llenan, respectivamente, 
con argón a 0.75 atm y helio a 1.20 atm. a la misma temperatura. Calcule la presión total y las presiones 
parciales de cada gas después de abrir la llave de paso y la fracción molar de cada gas. Suponga un com- 
portamiento de gas ideal. 


2.39 Una mezcla de helio y neón que pesa 5.50 g ocupa un volumen de 6.80 L a 300 K y 1.00 atm. Calcule la 
composición de la mezcla en porcentaje de masa. 


Comportamiento no ideal de los gases y estado crítico 
2.40 Sugiera dos experimentos para demostrar que los gases no se comportan de manera ideal. 


2.41 ¿Cuál de las siguientes combinaciones de condiciones tienen más influencia para que un gas se comporte 
de forma ideal: (a) baja presión y baja temperatura, (b) baja presión y alta temperatura, (c) alta presión y 
alta temperatura, y (d) alta presión y baja temperatura. 


2.42 Las constantes a y b de van der Waals del benceno son 18.00 atm L2 mol”? y 0.115 L mol”, respectiva- 
mente. Calcule las constantes críticas del benceno. 


2.43 Haciendo uso de los datos que se presentan en la tabla 2.1, calcule la presión ejercida por 2.500 moles 
de bióxido de carbono confinado en un volumen de 1.000 L a 450 K. Compare la presión con la que se 
calcula bajo el supuesto de un comportamiento ideal. 


2.44 Sin consultar ninguna tabla, seleccione de la siguiente lista el gas que tenga el mayor valor de b en la 
ecuación de van der Waals: CH,, O,, H,O, CCl, Ne. 


2.45 Si nos referimos a la figura 2.4, vemos que para el He la gráfica tiene una pendiente positiva, incluso a 
bajas presiones. Explique este comportamiento. 


2.46 A 300 K, los coeficienes viriales (B) del N, y del CH, son —4.2 cm? mol”! y —15 cm? mol”. respectiva- 
mente. ¿Cuál de estos gases muestra un comportamiento más cercano al ideal a esta temperatura? 


2.47 Calcule el volumen molar del bióxido de carbono a 400 K y 30 atm, dado que el segundo coeficiente vi- 
rial (B) del CO, es —0.0605 L mol .. Compare su resultado con el que se obtiene utilizando la ecuación 
de los gases ideales. 


2.48 Considere la ecuación virial Z = 1 + B’P + C'P?, que describe el comportamiento de un gas a cierta tem- 
peratura. Con base en la siguiente gráfica de Z contra P. deduzca los signos de B’ y C’ (<0,=0, >0). 
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2.49 La temperatura crítica y la presión crítica del naftaleno son de 474.8 K y 40.6 atm, respectivamente. 
Calcule las constantes a y b de van der Waals del naftaleno. 
s 
2.50 Derive las constantes a y b de van der Waals en términos de las constantes críticas, reconociendo que en 
el punto crítico (3P/3V); = 0 y (3’P/3V?), = 0. [Este problema requiere conocimientos de derivación 
parcial; vea la página 66.] ; 
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2.51 


2.52 


A partir de las relaciones entre las constantes de van der Waals y las constantes críticas, demuestre que 
Z. = P.V./RT.= 0.375, donde Z, es el factor de compresibilidad en el punto crítico. 


Existe un extintor de incendios con CO, en el exterior de un edificio en Massachussetts. Durante los me- 
ses de invierno, se puede escuchar un silbido cuando el extintor se agita suavemente. En el verano, con 
frecuencia no ocurre este sonido al agitarlo. Explique la razón de ello. Suponga que el extintor no tiene 
fugas y que no se ha utilizado. 


Problemas adicionales 


2.53 


2.54 


2.55 


2.56 


2.57 


2.58 


Un barómetro con un área de sección transversal de 1.00 cm? a nivel del mar mide una presión de 76.0 
cm de mercurio. La presión que ejerce esta columna de mercurio es igual a la presión del aire sobre 1 
cm? de la superficie de la Tierra. Dado que la densidad del mercurio es 13.6 g cm? y el radio promedio 
de la Tierra es de 6 371 km, calcule la masa total de la atmósfera terrestre, en kilogramos. (Sugerencia: 
el área superficial de una esfera es 477°, donde r es el radio de la esfera.) 


Se dice que, en promedio, cada respiración que realizamos contiene moléculas que alguna vez exhaló 
Wolfgang Amadeus Mozart (1756-1791). Los siguientes cálculos demuestran la validez de esta de- 
claración. (a) Calcule el número total de moléculas existentes en la atmósfera. (Sugerencia: utilice el 
resultado del problema 2.53 y considere que la masa molar del aire es de 29.0 g mol”*.) (b) Suponien- 
do que el volumen de cada respiración (inhalación o exhalación) es de 500 mL, calcule el número de 
moléculas exhaladas en cada respiración a 37°C, que es la temperatura corporal. (c) Si la duración de la 
vida de Mozart fue exactamente de 35 años, ¿cuántas moléculas exhaló en ese periodo (dado que una 
persona promedio respira unas 12 veces por minuto)? (d) Calcule la fracción de moléculas existentes en 
la atmósfera que exhaló Mozart. ¿Cuántas moléculas de Mozart inhalamos con cada respiración de aire? 
Redondee su respuesta a un dígito significativo. (e) Haga una lista de tres supuestos importantes implica- 
dos en estos cálculos. 


Un supervisor de un almacén de materias primas midió el contenido de un tambor con 25.0 galones de 
acetona, parcialmente lleno, en un día en que la temperatura era de 18.0°C y la presión atmosférica de 
750 mmHg, y encontró que aún quedaban 15.4 galones del solvente. Después de sellar herméticamente 
el tambor, un ayudante lo dejó caer al subirlo por una escalera hacia el laboratorio de química orgánica. 
El tambor se abolló y su volumen interno se redujo a 20.4 galones. ¿Cuál es la presión total dentro del 
tambor después del accidente? La presión de vapor de la acetona a 18.0°C es de 400 mmHg. (Sugeren- 
cia: al momento de cerrar el tambor, la presión dentro del mismo, que es igual a la suma de las presiones 
del aire y de la acetona, era igual a la presión atmosférica.) 


Una relación conocida como fórmula barométrica es útil para estimar el cambio en la presión atmosfé- 
rica con respecto a la altitud. (a) A partir de saber que la presión atmosférica disminuye con la altitud, 
tenemos que dP = —pgdh, donde p es la densidad del aire, g es la aceleración debida a la gravedad (9.81 
m s7?) y P y h son la presión y la altura, respectivamente. Suponiendo un comportamiento de gas ideal 

y una temperatura constante, demuestre que la presión P a la altitud h está relacionada con la presión a 
nivel del mar P, (h = 0) mediante P = Pye*4*/*T.. (Sugerencia: para un gas ideal, p = P.4/RT, donde 
M es la masa molar.) (b) Calcule la presión atmosférica a una altura de 5.0 km, suponiendo que la tem- 
peratura es constante de 5.0”C, dado que la masa molar promedio del aire es de 32.0 g mol”. 


En términos del modelo de esferas duras, se supone que las moléculas poseen un volumen finito, pero 
que no existe interacción entre ellas. (a) Compare la isoterma P-V de un gas ideal con la de un gas de 
esferas duras. (b) Permita que b sea el volumen efectivo del gas. Escriba una ecuación de estado de este 
gas. (e) Con base en esta ecuación, derive una expresión para Z = P V/RT del gas de esferas duras y 
trace una gráfica de Z contra P para dos valores de T (T, y T,, T, > T,). Asegúrese de indicar el valor de 
las intersecciones en el eje Z. (d) Grafique Z contra T para una P fija de un gas ideal y del gas de esferas 
duras. 


Una manera de entender físicamente b en la ecuación de van der Waals es calcular el “volumen exclui- 
do”. Suponga que la distancia entre la mayor aproximación entre dos moléculas esféricas similares es 
la suma de sus radios (2r). (a) Calcule el volumen alrededor de cada molécula, dentro del cual no puede 
penetrar el centro de otra molécula. (b) A partir de su resultado en (a), calcule el volumen excluido de 


2.59 


2.60 


2.61 


2.62 


2.63 
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una mol de moléculas, que es la constante b. ¿Cómo se compara esto con la suma de los volúmenes de 1 
mol de las mismas moléculas? 


Es posible que hayas presenciado una demostración en la que una vela encendida que flota en agua se 
cubre mediante un vaso bocabajo. La vela se apaga y el agua se eleva dentro del vaso. Por lo general, la 
explicación que se da de este fenómeno es que el oxígeno dentro del vaso se consume en la combustión, 
lo cual disminuye el volumen y eleva el nivel del agua. Sin embargo, la pérdida de oxígeno sólo es una 
consideración menor. (a) Utilizando C¡,H), como la fórmula de la cera parafínica, escriba una ecuación 
balanceada de la combustión. Con base en la naturaleza de los productos, demuestre que la elevación 
prevista en el agua debida a la eliminación de oxígeno es mucho menor que el cambio observado. (b) 
Defina un proceso químico que le permita medir el volumen de oxígeno en el aire atrapado (Sugerencia: 
utilice lana de acero). (c) ¿Cuál es la razón principal de la elevación del agua en el vaso después de que 
se extingue la flama? 


Exprese la ecuación de van der Waals en la forma de la ecuación 2.12, Derive relaciones entre las cons- 
tantes de van der Waals (a y b) y los coeficientes viriales (B, C y D), dado que: 


l > 
a e lx] < 1 
=x 


La temperatura de Boyle es la temperatura a la cual el coeficiente B es cero. Por lo tanto, un gas real se 
comporta como un gas ideal a esta temperatura. (a) Proporcione una interpretación física de este com- 
portamiento. (b) Utilizando su resultado para B para la ecuación de van der Waals en el problema 2.60, 
calcule la temperatura de Boyle del argón, dado que a = 1.345 atm L? mo]? y b= 3.22 x 10°? L mol. 


Con base en las ecuaciones 2.12 y 2.13, demuestre que B’ = BIRT y C' = (C — BART). (Sugerencia: a 
partir de la ecuación 2.12, primero obtenga las expresiones de P y P?. Después, sustituya estas expresio- 
nes en la ecuación 2.13.) 


Estime la distancia (en Å) entre las moléculas de vapor de agua a 100°C y 1.0 atm. Suponga un com- 
portamiento de gas ideal. Repita el cálculo para agua líquida a 100°C, dado que la densidad del agua a 
100°C es de 0.96 g cm”?. Haga comentarios sobre sus resultados. (El diámetro de una molécula de H,O 
es aproximadamente de 3 Å. 1 Å = 10 cm.) 


CAPÍTULO 3 





Teoría cinética de los gases 


Es absurdo pensar que existe una palabra para algo que, 
estrictamente hablando, no existe, es decir “reposo”. 


El estudio de las leyes de los gases ejemplifica el enfoque fenomenológico y macroscópico 
de la fisicoquímica. Las ecuaciones que describen las leyes de los gases son relativamente 
simples y los datos experimentales son muy accesibles. Aun así, el estudio de las leyes de los 
gases no nos proporciona una visión física de los procesos internos que ocurren a nivel mo- 
lecular. Aunque en la ecuación de van der Waals se trata de considerar el comportamiento no 
ideal en términos de las interacciones intermoleculares, esto se hace de una manera más bien 
vaga. No se da respuesta a preguntas como las siguientes: ¿Cómo se relaciona la presión de 
un gas con el movimiento de las moléculas individuales, y por qué los gases se dilatan cuan- 
do se calientan a presión constante? Entonces, el siguiente paso lógico es tratar de explicar 
el comportamiento de los gases en términos de la dinámica del movimiento molecular. Para 
interpretar las propiedades de las moléculas de gas de manera más cuantitativa, recurrimos a 
la teoría cinética de los gases. 


3.1 El modelo 


Cada vez que tratamos de desarrollar una teoría para tener en cuenta las observaciones ex- 
perimentales, primero debemos definir nuestro sistema. Si no entendemos todas las propie- 
dades de un sistema, como generalmente es el caso, debemos hacer varias suposiciones. 
Nuestro modelo de la teoría cinética de los gases se basa en los siguientes supuestos: 


1. Un gas está compuesto por un gran número de átomos o moléculas, separados por 
distancias que son grandes en comparación con su tamaño. 

2. Las moléculas tienen masa, pero su volumen es despreciablemente pequeño. 

Las moléculas se encuentran en movimiento aleatorio constante. 

4. Las colisiones entre moléculas y entre las moléculas y las paredes del contenedor 
son elásticas; es decir, se puede transferir energía cinética de una molécula a otra, 
pero no se convierte en otra forma de energía. 

5. No existe interacción entre las moléculas, ya sea de atracción o repulsión. 


po 


Los supuestos 2 y 5 deben parecernos familiares por nuestro análisis de los gases ideales en 
el capítulo 2. La diferencia entre las leyes de los gases ideales y la teoría cinética de los gases 


* Born, M. The Restless Universe, 2a ed., Dover, Nueva York, 1951. Utilizado con permiso. 


—Max Born* 
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Figura 3.2 

Cambio de velocidad después de 
la colisión de una molécula que se 
mueve con velocidad v, contra la 
pared del contenedor. 


es que para esta última debemos utilizar los supuestos anteriores de manera explícita para 
derivar expresiones de propiedades macroscópicas, como presión y temperatura, en términos 
del movimiento de las moléculas individuales. 


3.2 Presión de un gas 


Al utilizar el modelo de la teoría cinética de los gases, podemos derivar una expresión de la 
presión de un gas en términos de sus propiedades moleculares. Considere un gas ideal com- 
puesto por N moléculas, cada una de masa m, confinado en una caja cúbica de longitud /. En 
cualquier instante, el movimiento molecular dentro del contenedor es totalmente aleatorio. 
Analizamos el movimiento de una molécula en particular, con una velocidad v. Dado que la 
velocidad es una cantidad vectorial, que tiene magnitud y dirección, v se puede resolver en 
términos de tres componentes perpendiculares entre sí, v, v, y V,. Estos tres componentes 
proporcionan la rapidez a la que se mueve la molécula a lo largo de las direcciones x, y y Z, 
respectivamente; v es simplemente la velocidad resultante (figura 3.1). La proyección del 


Vector de velocidad v 


Figura 3.1 
Vector de velocidad v y sus componentes a lo 
largo de las direcciones x, y y z. 





vector de velocidad en el plano xy es OA, la cual, según el teorema de Pitágoras, está dada 
por 


—72 
e 2 
OA” =v +; 
De forma similar, 


u? = OA? + v? 


+ + (3.1) 


Consideremos por el momento el movimiento de una molécula sólo a lo largo de la 
dirección x. En la figura 3.2 se muestran los cambios que tienen lugar cuando la molécula 
choca contra la pared del contenedor (el plano yz) a la velocidad componente v,. Debido a 
que la colisión es elástica, la velocidad después de la colisión es la misma que antes, pero 
en dirección opuesta. El momento de la molécula es mv,, donde m es su masa, por lo que el 
cambio de momento está dado por 


mv, — m(—v,) = 2mv, 


El signo de v, es positivo cuando la molécula se mueve de derecha a izquierda, y negativo 
cuando se mueve en la dirección opuesta. Inmediatamente después de la colisión, a la mo- 
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3.2 


lécula le tomará un tiempo //v, para chocar contra la otra pared, y en un tiempo 2l/v,, chocará 
de nuevo con la misma pared.* Por lo tanto, la frecuencia de colisiones entre la molécula y 
una pared dada (esto es, el número de colisiones por unidad de tiempo) es v,/21 y el cambio 
de momento por unidad de tiempo es (QmvJ(w, /21) o mv?ll. De acuerdo con la segunda 
ley de movimiento de Newton, 


fuerza = masa x aceleración 


= masa X distancia x tiempo”? 


= momento tiempo”! 
Por lo tanto, la fuerza ejercida por una molécula sobre la pared a consecuencia de la colisión 


es mv?/l y la fuerza total debido a N moléculas es Nmv?/l. Ya que la presión es fuerza/área y 
el área es l, ahora podemos expresar la presión total ejercida en una pared como 





tul 
A 
_ Nm? _ Nm? 
MR y 
10) 
PV = Nmv? (3.2) 


donde V es el volumen del cubo (igual a 1%). Cuando tratamos con una gran cantidad de 
moléculas (por ejemplo, cuando N es del orden de 6 x 10%), existe una enorme distribución 
de velocidades moleculares. Por lo tanto, es más apropiado reemplazar v? en la ecuación 
3.2 con la media, o cantidad promedio, v?. Si nos referimos a la ecuación 3.1, vemos que la 
relación entre el promedio del cuadrado de los componentes de la velocidad y el promedio 
del cuadrado de la velocidad, v? es 


vV =v +44 


A la cantidad v? se le llama velocidad cuadrática media, que se define como 


Cuando N es un número grande, es correcto asumir que los movimientos moleculares a lo 
largo de las direcciones x, y y z son igualmente probables. Esto significa que 


v? 
gogg- t 


Y ahora, la ecuación 3.2 se puede escribir como 


Nmv? 
3V 


P = 





* Suponemos que la molécula no choca con otras moléculas a lo largo del camino. Un tratamiento más rigu- 
roso que incluye la colisión molecular da exactamente el mismo resultado. 


Presión de un gas 
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Si multiplicamos por 2 la parte superior y la inferior y recordamos que la energía cinética 
de la molécula Ea, está dada por ¿mu? (donde el subíndice tras denota movimiento de 
traslación), obtenemos 


P = aN mir = e (3.4) 
3V (2 3V 

Ésta es la presión ejercida por N moléculas sobre una pared. Se puede obtener el mismo 
resultado sin considerar la dirección (x, y o z) que describimos del movimiento molecular. 
Vemos que la presión es directamente proporcional a la energía cinética promedio, o más 
explícitamente, a la velocidad cuadrática media de la molécula. El significado físico de esta 
dependencia es que entre mayor es la velocidad, más frecuentes son las colisiones y mayor 
el cambio en la cantidad de movimiento. Entonces, estos dos términos independientes nos 
dan la cantidad v? en la expresión de la presión en la teoría cinética. 


3.3 Energía cinética y temperatura 


Comparemos la ecuación 3.4 con la ecuación de los gases ideales (ecuación 2.8): 





PV = nRT 
-N Rr 
Na 
10) 
pua N 3.5) 
N,V 


donde N, es la constante de Avogadro. Si combinamos las presiones de las ecuaciones 3.4 y 
3.5, obtenemos 


pp A 6.6) 
BN ra 

donde R = kN, y kp es la constante de Boltzmann, igual a 1.380658 x 102 J K* [en 
honor del físico austriaco Ludwig Eduard Boltzmann (1844-1906)]. (En la mayoría de los 
cálculos, redondearemos k a 1.381 x 107? J K”?.) Vemos que la energía cinética media de 
una molécula es proporcional a la temperatura absoluta. 

La importancia de la ecuación 3.6 radica en que proporciona una explicación de la 
temperatura de un gas en términos del movimiento molecular. Por esta razón, algunas veces 
al movimiento molecular aleatorio se le llama movimiento térmico. Es importante tener en 
mente que la teoría cinética es un tratamiento estadístico de nuestro modelo; de ahí que no 


tenga significado asociar la temperatura con la energía cinética de unas cuantas moléculas. 
La ecuación 3.6 también nos dice que siempre que dos gases ideales se encuentren a la mis- 


3.4 Leyes de distribución de Maxwell 


ma temperatura T, deben tener la misma energía cinética promedio. La razón es que, en la 
ecuación 3.6, Eva, es independiente de propiedades moleculares como el tamaño, la masa 
molar o la cantidad presente de gas, siempre que N sea un número grande. 

Es fácil ver que v? sería una cantidad muy difícil de medir, si acaso pudiera medirse. 
Para hacerlo, necesitaríamos medir cada velocidad individual, elevarla al cuadrado y después 
obtener el promedio (analice la ecuación 3.3.). Por fortuna, v? se puede obtener de manera 


muy directa a partir de otras cantidades. De la ecuación 3.6, escribimos 





Y PE AA 
2 2NA 2 
por lo que: 
> ¡E 3RT _ 3kgT 
mN 4 m 
o 


UE = Ums = mi 3kgT t= mNa) (3:7) 
E \ m 


donde v,» es la raíz de la velocidad cuadrática media* y m es la masa (en kg) de una mo- 
lécula; ⁄/ es la masa molar (en kg mol”?). Observe que V,m, es directamente proporcional a 
la raíz cuadrada de la temperatura e inversamente proporcional a la raíz cuadrada de la masa 
molar de la molécula. Por lo tanto, mientras más pesada sea la molécula, más lento será su 


movimiento. 


3.4 Leyes de distribución de Maxwell 


La velocidad cuadrática media nos da una medida promedio que es muy útil en el estudio 
de números grandes de moléculas. Cuando estudiamos, por ejemplo, una mol de un gas, es 
imposible saber la velocidad de cada molécula individual por dos motivos. Primero, el nú- 
mero de moléculas es tan grande que no hay manera de que podamos seguir el movimiento 
de todas ellas. Segundo, aunque el movimiento molecular es una cantidad bien definida, 
no podemos medir su velocidad con exactitud. Por lo tanto, más que preocuparnos por las 
velocidades moleculares individuales, nos hacemos esta pregunta: para un sistema dado a 
cierta temperatura conocida, ¿cuántas moléculas se mueven a velocidades entre v y v + Av 
en cualquier momento? O, ¿cuántas moléculas de una muestra macroscópica de gas tienen 
velocidades, digamos, entre 306.5 m s™! y 306.6 m s”' en cualquier momento? 

Dado que el número total de moléculas es muy grande, existe una diseminación conti- 
nua, o distribución, de velocidades a consecuencia de las colisiones. Por lo tanto, podemos 
hacer más y más pequeña la gama de velocidades Av, que en el límite se convierte en dv. 
Este hecho tiene gran importancia, ya que nos permite sustituir el signo de sumatoria por el 


* Debido a que la velocidad es una cantidad vectorial, la velocidad molecular promedio, U, debe ser cero; 
existen tantas moléculas moviéndose en la dirección positiva como en la dirección negativa. Por otro lado, U,ms €s 
una cantidad escalar; es decir, tiene magnitud, pero no dirección. 


Recuerde que k está asociada 
con la masa de una molécula y 
R con la masa molar. 


41 


42 Capítulo 3: Teoría cinética de los gases 


Las velocidades varían entre — o0 
y +00. 


f(v) 





—1 500 —1 000 —500 0 500 1 000 1 500 
v,/m«s”? 

Figura 3.3 

Distribución de velocidades de moléculas de nitrógeno a lo largo del eje x a tres diferentes tem- 

peraturas. Cada gráfica muestra la fracción de las moléculas que se mueven entre v, y V, + dv, 

(y entre —v, y —v, — dv,). Las curvas están simétricamente centradas con respecto a v, = 0. 


signo de integral al calcular el número de moléculas cuyas velocidades caen entre v y v + 
dv. Hablando en términos matemáticos, es más fácil integrar una serie grande, que sumarla. 
Este método de distribución de velocidades fue empleado por primera vez por el físico James 
Clerk Maxwell (1831-1879) en 1860 y Boltzmann lo perfeccionó posteriormente. Ellos de- 
mostraron que en el caso de un sistema que contenga N moléculas de un gas ideal en equili- 
brio térmico con sus alrededores, la fracción de moléculas dN/N que se mueve a velocidades 
entre v, y v, + dv, a lo largo de la dirección x está dada por 





1/2 
aN _|_m em? 12kgT dy 
N 2rkgT f 


= fu jdu. (3.8) 


donde m es la masa de la molécula, kp es la constante de Boltzmann y T la temperatura ab- 
soluta. La cantidad A(v,), está dada por 





1/2 
m 
a —mv?/2kgT (3.9) 
flv) Para a 


es la función de distribución de velocidades de Maxwell en una dirección (a lo largo del 
eje x). En la figura 3.3 se muestra una gráfica de fív,) contra v, de nitrógeno gaseoso a tres 
diferentes temperaturas. El hecho de que el máximo de A(v,) sea cuando v, = O no necesaria- 
mente significa que estas moléculas están detenidas; sino, más bien, indica que se mueven 
de forma perpendicular al eje x, por lo que las proyecciones de sus velocidades sobre este 
eje son cero. 


3.4 Leyes de distribución de Maxwell 


7300 K 
f(c) 21000 K 
0 2x10? 4x10? 6x10? 8x10* 
c/m:s”' 


Figura 3.4 
Distribución de rapidez de hidrógeno gaseoso a 300 K y 1 000 K. Cada curva muestra la frac- 
ción de moléculas que tienen una rapidez entre c y c + dc. 


Como ya mencionamos, la velocidad es una cantidad vectorial. En muchos casos, sólo 
es necesario que tratemos con la rapidez de las moléculas (c), que es una cantidad escalar, 
es decir, tiene una magnitud, pero no propiedades de dirección.* La fracción de moléculas 
dNIN que se mueven con una rapidez entre c y c + dc, está dada por 





A are 
N 


3/2 
eme? 12ksT de 
2rkgT 


= f(c)de (3.10) 


donde f(c), la función de distribución de rapidez de Maxwell, está dada por 





3/2 
f(c) = 4re? só | eme? /2kpT (3.11) 





En la figura 3.4 se muestran gráficas de la distribución de rapidez f(c) del H, a 300 K y 
1 000 K. A cualquier temperatura dada, la forma general de la curva se puede explicar como 
se indica a continuación. Al principio, a pequeños valores de c, predomina el término c° de la 
ecuación 3.11, por lo que f(c) aumenta al aumentar los valores de c. A mayores valores de c, 
el término e-"“7 adquiere mayor importancia. Estos dos términos opuestos hacen que la 
curva alcance un máximo, después del cual disminuye abruptamente de forma exponencial 
conforme crecen los valores de c. A la rapidez correspondiente al valor máximo de f(c) se le 
llama rapidez más probable, €m, porque es la rapidez de la mayor cantidad de moléculas. 

En la figura 3.4 se muestra que la temperatura también afecta la forma de la curva de 
distribución. A temperaturas bajas, la distribución tiene una amplitud más bien estrecha; 
cuando la temperatura aumenta, la curva se aplana, lo que significa que ahora existen más 
moléculas moviéndose con rapidez. El hecho de que la curva de distribución dependa de la 


* N. del E.: Por ello es que se ha utilizado este término en la mayoría de los casos en los que por costumbre 
se traducía o usaba como “velocidad”. 


La rapidez varía entre 0 e oo. 
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Detector 


Figura 3.5 

Los átomos o moléculas que salen de un horno a una temperatura conocida se coliman como un 
haz bien definido mediante ranuras paralelas. El rayo se encuentra con dos discos giratorios con 
aberturas en forma de cuña, montados en el mismo eje. Las dos cuñas se desplazan un ángulo 0, 
una con respecto a la otra. Sólo una fracción de las moléculas que pasan a través de la primera 
abertura pasan a través de la segunda, hacia el detector, que registra el número de moléculas. El 
cambio de la rapidez de rotación y de la distancia, d, permite que moléculas de distinta rapidez 
lleguen al detector. De esta manera, podemos obtener una gráfica del número de moléculas 
contra su rapidez, a la cual se conoce como distribución de rapidez de Maxwell. 


temperatura tiene implicaciones importantes sobre la rapidez de las reacciones químicas. 
Como veremos en el capítulo 12, para reaccionar, una molécula debe poseer una cantidad 
mínima de energía, llamada energía de activación. A bajas temperaturas, el número de mo- 
léculas que se mueven rápidamente es pequeño, por lo cual la mayoría de las reacciones se 
efectúan con lentitud. Al elevar la temperatura se eleva el número de moléculas energéticas 
y esto provoca un incremento en la rapidez de la reacción. 

Se ha verificado experimentalmente la distribución de Maxwell mediante la medición 
del número de moléculas en función de su rapidez. Una versión del aparato ideado para este 
propósito consta de dos discos con aberturas en forma de cuña, montadas en un eje común 
(figura 3.5). Las moléculas (o átomos) que emite un horno a cierta temperatura, se coliman 
en un haz fino mediante las ranuras. Cuando el eje gira, una molécula que pase a través de 
la separación en el primer disco pasará a través de la separación en el segundo sólo si el 
tiempo que se requiere para viajar entre los discos es igual a un múltiplo integral del tiempo 
necesario para que los discos giren de una abertura a la otra. Un detector registra el número 
de moléculas que pasan a través del segundo disco. El conocimiento de la rapidez de rotación 
permite al investigador determinar la rapidez de las moléculas que pasan. Una gráfica del 
número de moléculas contra la rapidez produce una curva similar a la que se muestra en la 
figura 3.4 

Debido a que la energía cinética se relaciona con la rapidez mediante E = y me? , no 
es sorprendente que también exista una función de distribución de la energía. La expresión 
correspondiente a la distribución de la energía cinética es: 


3/2 


aN l e-EksT dE 


— = 21E"? 
N 





TKkgT 


= f(E)dE (3.12) 


3.4 Leyes de distribución de Maxwell 
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Figura 3.6 
Curvas de distribución de la energía de un gas ideal a 300 K y 1 000 K. Cada gráfica muestra la 
fracción de moléculas que tienen energías entre E y E + dE. 


donde dN/N es la fracción de moléculas que tienen energía cinética entre E y E + dE, mien- 
tras que f(E) es la función de distribución de energía. En la figura 3.6 se muestran las curvas 
de distribución de energía a 300 K y 1 000 K. Recuerde que estas curvas se aplican a cual- 
quier gas ideal. Como ya se indicó, dos gases diferentes a la misma temperatura tienen la 
misma energía cinética promedio, y de ahí, la misma curva de distribución de energía. 

La utilidad de la función de distribución de rapidez de Maxwell es que nos permite 
calcular cantidades promedio. Considere la rapidez media, c, de una gran cantidad de molécu- 
las a cierta temperatura, 7. La rapidez media se calcula multiplicando cada rapidez por la 
fracción de moléculas que tienen esa rapidez, sumando después todos los productos. Debido 
a que la fracción de moléculas con una rapidez dentro de la gama c a c + de es f(c)dc, el 
producto de esta fracción y la rapidez es cf(c)dc. Entonces, la rapidez media, c, se obtiene 
evaluando la integral entre los límites c = 0 y c = 00: 


n= f ” dode (3.13) 


De la ecuación 3.10, obtenemos 





3/2 
m x 
e 3, mc? /2kyT 
C= ener $ ce Bi de 


Si se busca la integral normal en un manual de química y física,* encontramos que 


Í "gra dy = KS 
0 2a? 


* Por ejemplo, ver el Handbook of Chemistry and Physics. Weast, R. C., Ed., 74a ed.; Chemical Rubber Pu- 
blishing Company., Cleveland, OH, 1990. 
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donde 
m 
a= 
2kgT 
Entonces, 
3/2 
z= A 1 2kgT 
21TkgT 2| m 
8kyT 8RT 
nm nM S 


La V,m; ya comentada, es la misma que la rapidez media cuadrática, Cm,» que también 
se puede calcular si se evalúa primero la integral: 


fS efod 
y después se obtiene la raíz cuadrada del resultado (ver problema 3.18). 
Para calcular el valor de la rapidez más probable, Cs derivamos la función de distribu- 


ción de la ecuación 3.11 con respecto a c e igualamos el resultado a cero. Después resolve- 
mos para c, que es el valor máximo, es decir, Cmp (ver problema 3.19). Este procedimiento 


produce el siguiente resultado: 
pr T per 
PERREN oasis: ls 
Cmp m M RAS 


+Debido a que el cuadrado de la velocidad promedio es una magnitud escalar, se deduce que v= de 
ahí que Ums = Cms 





3.5 Colisiones moleculares y la trayectoria media libre 





Finalmente, observe que los valores de 7 y C ms de N, y O, se encuentran cerca de la 
rapidez del sonido en el aire. Las ondas de sonido son ondas de presión. La propagación de 
estas ondas está directamente relacionada con el movimiento de las moléculas, y por ende, 
con su rapidez. 


3.5 Colisiones moleculares y la trayectoria media libre 


Ahora que tenemos una expresión explícita de la rapidez promedio, 7, podemos utilizarla 
para estudiar algunos procesos dinámicos que involucran gases. Sabemos que la rapidez de 
una molécula no es constante, sino que cambia con frecuencia debido a las colisiones. Por 
lo tanto, la pregunta que nos hacemos es: ¿Con qué frecuencia chocan las moléculas unas 
contra otras? La frecuencia de las colisiones depende de la densidad del gas y de la rapidez 
molecular, y por lo tanto de la temperatura del sistema. En el modelo de la teoría cinética 
suponemos que cada molécula es una esfera dura de diámetro d. Una colisión molecular es 
aquella en la que la separación entre las dos esferas (medidas desde sus centros) es d. 
Consideremos el movimiento de una molécula en particular. Un enfoque simple consiste 
en suponer que en un momento dado, todas las moléculas, excepto ésta, se encuentran dete- 


ct” Apenas la 








Figura 3.7 i 

Sección transversal de colisión y tubo de colisiones. 
Cualquier molécula cuyo centro se encuentre dentro 
de, o toque, el tubo, chocará con la molécula en 
movimiento (esfera de la izquierda). 


pe Tubo de colisiones 
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Figura 3.9 

Distancias recorridas por una 
molécula entre colisiones 
sucesivas. Al promedio de estas 
distancias se le llama trayectoria 
media libre. 


Da E > 


(a) 


Figura 3.8 

Tres diferentes enfoques de dos moléculas que colisionan. Las situaciones que se muestran en 
(a) y (b) representan los dos casos extremos, mientras que la que aparece en (c) puede conside- 
rarse como el caso “promedio” del encuentro molecular. 


nidas. En el tiempo +, esta molécula se mueve una distancia ct (donde € es la rapidez prome- 
dio) y recorre un tubo de colisiones que tiene un área de sección transversal rd? (figura 3.7). 
El volumen del cilindro es (md?)(cf). Cualquier molécula cuyo centro se encuentre dentro de 
este cilindro chocará con la molécula que está en movimiento. Si existen N moléculas en el 
volumen V, la densidad numérica del gas es N/V, el número de colisiones en el tiempo 1 es 
rd *zH1NIV), y el número de colisiones por unidad de tiempo, o la frecuencia de colisiones, 
Z,, es rd*c(N/V). La expresión de la frecuencia de colisiones requiere de una corrección. 
Si suponemos que el resto de las moléculas no están congeladas en su posición, debemos 
reemplazar € con la rapidez promedio relativa. En la figura 3.8 se muestran tres diferentes 
colisiones de dos moléculas. La rapidez relativa en el caso que se muestra en la figura 3.8c 


es V27, por lo que 


colisiones s~! (3.16) 


= V2rd?5 E 
V 





Éste es el número de colisiones que una sola molécula efectúa en un segundo. Debido a que 
existen N moléculas en el volumen V y cada una tiene Z, colisiones por segundo, el número 
total de colisiones binarias, o colisiones entre dos moléculas, por unidad de volumen por 
unidad de tiempo, Z, ¡, está dado por 


N 
A ia 
11 2 z 


E 


colisiones m~? s~! (3.17) 





1 
EJ 
El factor 1/2 se introduce en la ecuación 3.17 para asegurar que cada colisión entre dos mo- 
léculas fue contada una sola vez. La probabilidad de que tres o más moléculas choquen al 
mismo tiempo es muy pequeña, excepto a altas presiones. Debido a que en general la rapidez 
de una reacción química depende de la frecuencia en que una molécula reactiva se ponga 
en contacto con otra, la ecuación 3.17 es muy importante en la cinética química de la fase 
gaseosa. En el capítulo 12 regresaremos a esta ecuación. 


Una cantidad estrechamente relacionada con el número de colisiones es la distancia 
promedio que recorre una molécula entre colisiones sucesivas. Esta distancia, a la que se 


denomina trayectoria media libre, A (figura 3.9), se define como 


= (rapidez promedio) x (tiempo promedio entre colisiones) 


3.5 Colisiones moleculares y la trayectoria media libre 


en razón de que el tiempo promedio entre colisiones es el recíproco de la frecuencia de las 
colisiones, tenemos que 


C 1 


qa A E 
2d E(NIV) 2rd? (NIV) 


(3.18) 


Cc — 
Zi 

Observe que la trayectoria media libre es inversamente proporcional a la densidad numérica 
del gas (N/V). Este comportamiento es razonable porque en un gas denso, una molécula tie- 
ne más colisiones por unidad de tiempo y por lo tanto recorre una distancia más corta entre 


colisiones sucesivas. La trayectoria media libre también se puede expresar en términos de la 
presión del gas. Suponiendo un comportamiento ideal, 


Pus ME 
V 
_ (NIN ) RT 
Ç V 
N — PN, 
STR 


Ahora, la ecuación 3.18 se puede escribir como 


RT 


E (3.19) 
V27d?PN, 


Podría parecer que A es directamente proporcional a T e inversamente proporcional a P, pero 
no lo es. A un volumen y cantidad constantes de gas, los efectos de T y de P se cancelan uno 
al otro, por lo que A sólo depende de la densidad del gas. 

Muchos procesos cotidianos se pueden entender en términos de la teoría cinética de 
los gases. Considere, por ejemplo, el movimiento molecular dentro de un bulbo de luz. Los 
bulbos de luz incandescente ordinarios se llenan con argón, un gas inerte, a una presión ma- 
yor a 1 atm para evitar la evaporación del filamento de tungsteno cuando éste se calienta a 
una temperatura superior a los 3 000°C. Los expertos saben desde hace muchos años que se 
puede aumentar la eficiencia y longevidad de un bulbo si se sustituye el argón por criptón, 
otro gas inerte. Las masas molares del Ar y del Kr son 39.95 g mol”' y 83.80 g mol”', res- 
pectivamente. Según la ecuación 3.14, la relación de la rapidez promedio que exhiben está 


dada por 

CAT a au AM ¡ED 145 

Ckr M ir 39.95 
Debido a que los átomos más ligeros se mueven más rápidamente, chocan con mayor fre- 
cuencia contra la pared de vidrio del bulbo. Cuando se producen las colisiones, las moléculas 
transfieren el calor generado por el filamento al aire circundante. Dado que el criptón es un 
conductor de calor menos eficiente que el argón, la temperatura del filamento será mayor, 
aunque fluya la misma cantidad de electricidad a través de él. Una temperatura mayor sig- 
nifica una luz más brillante. Si se sustituye el Ar con Kr, también se prolonga la vida de la 
bombilla. Cuando se calienta a 3 000°C, algunos de los átomos de tungsteno de la superficie 
del filamento se subliman, condensándose finalmente en la pared interna de vidrio. Ésta es 
la razón por la cual una bombilla vieja muestra manchas oscuras. Cuando los átomos de 
tungsteno chocan con los átomos del gas, parte de su energía cinética se transfiere a las mo- 
léculas de este último. La reducción de la rapidez de los átomos de tungsteno proporciona 
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al filamento una oportunidad de recuperar sus átomos con otra colisión. Debido a que es 
un gas más pesado que el argón, el criptón retarda con mayor eficiencia la evaporación del 
filamento. Los filamentos que se calientan en una atmósfera de criptón no se queman tan 
rápidamente y la pared de vidrio de una bombilla con criptón muestra menores depósitos de 
tungsteno. La razón por la que los bulbos llenos con criptón no tienen un uso tan común es 
simplemente económica: el criptón cuesta aproximadamente 100 veces más que el argón. 
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3.6 Viscosidad de los gases 


Hasta el momento, nos hemos concentrado en las propiedades de las moléculas de los gases 
en estado de equilibrio. Consideraremos ahora cómo medir la rapidez con la que fluyen los 
gases a través de un tubo. A una temperatura y densidad dadas, la rapidez varía entre gases 
debido a que cada uno tiene diferente viscosidad, o resistencia al flujo. 

Como se indica a continuación, de la teoría cinética se puede derivar una ecuación sim- 
ple para determinar la viscosidad de los gases. Se puede analizar el flujo de moléculas a lo 
largo de un tubo dividiendo el gas en un conjunto de laminares, como se muestra en la figura 
3.10. Los laminares son capas de espesor despreciable. La capa inmediatamente adyacente a 
la superficie de la pared interior del tubo se mantiene estacionaria debido a la adhesión, pe- 
ro la velocidad de las capas aumenta cuando se alejan de dicha superficie, lo que produce un 
gradiente de velocidad a lo largo del eje z. Considere dos capas separadas por una distancia 
A, donde A es la trayectoria media libre. Si v es la velocidad de la capa más lenta, entonces la 
velocidad de la capa más rápida es v + A(du/dz), donde (du/dz) es el gradiente de velocidad. 
Además del flujo a través del eje x, existe un movimiento hacia arriba y hacia abajo a lo largo 
del eje z. Cuando una molécula pasa de una capa más rápida a una más lenta, transporta una 
cantidad de movimiento adicional a esta última y tiende a acelerarla. Sucede lo contrario 
cuando una molécula pasa de una capa más lenta a una que está fluyendo con mayor rapidez. 
La consecuencia es una fuerza de arrastre o de fricción entre estas dos capas, la cual produce 
un efecto de viscosidad. Sin embargo, para mantener el gradiente de velocidad, debe aplicar- 
se una fuerza externa, F, a lo largo de x; esta fuerza es directamente proporcional al área de 
la capa, A, y al gradiente de velocidad. Entonces: 


“de 
dz 


du 
= yA A (3.20) 





(a) (b) 


Figura 3.10 
(a) Perfil del movimiento frontal de un gas a lo largo de un tubo. (b) Movimiento de dos lamina- 
res separados por una distancia A, la trayectoria media libre. 


Un gradiente es una medida de 

la forma en la que un parámetro 
cambia con respecto a la distancia. 
Otros ejemplos son el gradiente 
de temperatura, el gradiente de 
concentración y el gradiente de 
campo eléctrico. 
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dondear, laconstante de proporcionalidad, sele conocecomo coeficiente de viscosidad, o sim- 
plemente, viscosidad. Sus unidades son newton por segundo por metro cuadrado (N s m7). 

Después, debemos obtener una expresión explícita de n. Considere un laminar particu- 
lar a una altura de h cm arriba del plano estacionario (es decir, la pared del tubo). Todas las 
moléculas que proceden de una distancia À por debajo de la altura h tendrán sus primeras 
colisiones y, en consecuencia, su primera transferencia de cantidad de movimiento cuando 
alcancen la altura h. Si la velocidad de las moléculas que se mueven en el plano es h(du/dz), 
la velocidad de las moléculas que se mueven en un plano de A cm debajo de este plano es 
(h — Advldz). El momento transferido por cada molécula que llega desde el plano más 
lento al más rápido es m(h — AMduv/dz). De manera similar, para una molécula que llega del 
plano de (h + A) cm arriba de la pared, el momento transferido es m(h + AMdvu/dz). Aunque 
en un experimento de viscosidad se mide la rapidez del flujo de gas, el movimiento de la 
muestra molecular dentro del gas es aleatorio. Por lo tanto, podemos suponer, como una 
aproximación, que un tercio de las moléculas se desplaza a lo largo de cada una de las direc- 
ciones x, y y z. En consecuencia, en cualquier momento a lo largo de un eje en particular, un 
sexto de las moléculas se estará moviendo hacia arriba y un sexto hacia abajo. El número de 
moléculas que van de una capa a la siguiente por unidad de área por segundo es (1)avvy, 
donde 7 es la velocidad promedio, por lo que la razón de transferencia de momentos de las 
moléculas que se mueven hacia arriba por unidad de área es 


(1)(W/Vyam(h — Advlda) 


De manera similar, en el caso del movimiento hacia abajo, la razón de transferencia de mo- 
mento o cantidad de movimiento por unidad de área es 


(1) (N/V )ēm(h + AXdvldz) 


La diferencia entre estas dos cantidades, (1)a Vc mX(du/ldz), nos proporciona la transferen- 
cia neta de momento por unidad de área por unidad de tiempo, o F/A. Entonces, 


aol 
V dz 


r 
A 3 





De la ecuación 3.20, 


A dz 


Combinando estas dos ecuaciones, obtenemos 


N 


n=- mAc (3.21) 


31V 








Sustituyendo la ecuación 3.18 en la ecuación 3.21, obtenemos 


n = mc 
32rd? 


Éste es un resultado interesante e inesperado, ya que nos indica que la viscosidad es inde- 
pendiente de la densidad. Como podemos ver en la ecuación 3.21, parece que 7 aumenta al 
aumentar la densidad del gas (N/V). Sin embargo, debemos darnos cuenta que en un gas más 


(3.22) 
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Tabla 3.1 

Viscosidad y diámetro de colisión de algunos gases a 288 K” 
Gas n/1074 N «s.m? Diámetro de colisión/Á 
Ar 0.2196 3.64 

Kr 0.2431 4.16 

Hg 0.4700? 4.26 

H2 0.0871 2.74 

Aire 0.1796 3:72 

N2 0.1734 3.75 

O, 0.2003 3.61 

CH, 0.1077 4.14 

CO, 0.1448 4.59 

H20 0.0926 4.60 

NH3 0.0970 4.43 





“De Kennard, E. H., Kinetic Theory of gases, derechos reservados 1938 
por McGraw-Hill. 
b Medida a 492.6 K. 


denso, el número de colisiones moleculares es mayor, por lo que en ellos existe una menor 
trayectoria media libre. Estas dos contribuciones opuestas a la viscosidad se cancelan exac- 
tamente una a la otra. Además, de las ecuaciones 3.21 y 3.22, vemos que la viscosidad de un 
gas aumenta conforme lo hace la raíz cuadrada de la temperatura porque la velocidad prome- 
dio, c, es proporcional a vT (ver ecuación 3.14). Ciertamente, este resultado es contrario a lo 
que sabemos acerca de los líquidos. La experiencia diaria nos dice, por ejemplo, que la miel 
caliente fluye con mayor facilidad que la fría. Podemos entender esta aparente contradicción 
reconociendo que la viscosidad de los gases aumenta a consecuencia de la transferencia de 
momento: a mayores temperaturas, la razón de transferencia es mayor, por lo que se requiere 
una fuerza mayor para mantener en movimiento las capas de gas. 

En general, los experimentos han confirmado la validez de las ecuaciones 3.21 y 3.22. 
En la tabla 3.1 se resume la viscosidad y el diámetro molecular de colisión de varios gases. 
Observe que el diámetro de colisión de una molécula de gas se puede calcular con base en 
la ecuación 3.22. 


EJEMPLO 3.3 


Calcule la viscosidad del oxígeno gaseoso a 288 K. 


RESPUESTA 


Las constantes son: 
c=437ms"' 
d = 3.61 Å = 3.61 x 107 m (de la tabla 3.1) 
m = 32.00 uma x 1.661 x 107” kg uma”! = 5.315 x 107% kg 
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De la ecuación 3.22, escribimos: = = ~ ¡ce 


EAT 
3V27(3.61 x 10-10 m)? 
= 1:34 x 10-5 kg m”! s7! = 1.34 x 10-5 N s m? 





COMENTARIO 


De alguna manera, la viscosidad calculada difiere de la que aparece en la tabla 3.1 
debido a que la ecuación 3.22 sólo es una ecuación aproximada. Una derivación 
más rigurosa da y = mc/2V2 md’. Si utilizáramos esta ecuación, nuestra respuesta 
sería 1] = 2.00 x 10 N sm”. : 


3.7 Leyes de Graham de difusión y de efusión 


Quizá sin pensarlo, a diario presenciamos el movimiento molecular. La esencia de un per- 
fume y la contracción de un globo de hule inflado con helio son ejemplos de la difusión y 
de la efusión, respectivamente. A ambos procesos, podemos aplicar la teoría cinética de los 
gases. 

El fenómeno de la difusión de los gases proporciona pruebas directas del movimiento 
molecular. De no ser por la difusión, no existiría la industria del perfume y los zorrillos sólo 
serían otra especie peluda graciosa. El retiro de una división que separa dos gases diferen- 
tes dentro de un contenedor lleva rápidamente a obtener una mezcla total de las moléculas. 
Éstos son procesos espontáneos de los que analizaremos las bases termodinámicas en el 
capítulo 5. Durante la efusión, un gas viaja de una región de alta presión a una de baja pre- 
sión a través de un agujero u orificio (figura 3.11). Para que ocurra la efusión, la trayectoria 
media libre de las moléculas debe ser grande en comparación con el diámetro del orificio. 
Esto asegura que sea improbable que una molécula choque con otra al llegar a la abertura, 
y que pase a través de ella. De esto se concluye que el número de moléculas que pasan a 
través del orificio es igual al número que normalmente golpearía un área de la pared igual 
al área del orificio. 

Aunque los mecanismos moleculares básicos de la difusión y de la efusión son muy 
diferentes (el primero implica flujo volumétrico, mientras que el segundo involucra flujo 
molecular), ambos fenómenos obedecen a leyes similares. Las dos leyes fueron descubier- 
tas por el químico escocés Thomas Graham ( 1805-1869), la ley de difusión en 1831 y la de 
efusión en 1864. Estas leyes establecen que bajo las mismas condiciones de temperatura y 
presión, las razones de difusión (o efusión) de los gases son inversamente proporcionales 
a las raíces cuadradas de sus masas molares. Por lo tanto, en el caso de dos gases 1 y 2, 
tenemos 


Ll (3.23) 


donde r, y r, son las razones de difusión (o efusión) de los dos gases. 
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Figura 3.11 

Proceso de efusión, en el que las moléculas pasan a través de una abertura (orificio) a una región 
evacuada. Las condiciones de la efusión son que la trayectoria media libre de las moléculas sea 
grande en comparación con el tamaño de la abertura y que la pared que contiene la abertura 

sea delgada, de manera que no existan colisiones moleculares durante la salida. Además, la pre- 
sión en la cámara de la derecha debe ser lo suficientemente baja como para no obstruir el paso a 
través del orificio. 


Las ilustraciones prácticas de la efusión son muy comunes. Como indicamos antes, por 
lo regular, un globo lleno con helio se desinfla mucho más rápidamente que uno lleno con 
aire. Aunque las condiciones no son exactas (porque los orificios en el hule estirado no son lo 
suficientemente pequeños), se trata fundamentalmente de un proceso de efusión, cuya razón 
está dada por la ecuación 3.23. La presión del aire dentro del globo es mayor que la presión 
atmosférica y la superficie estirada de hule tiene muchos orificios diminutos que permiten 
que escapen las moléculas. Quizá la aplicación más conocida de la efusión sea la separación 
de los iones de uranio %%U y SU, cuya abundancia natural es de aproximadamente 0.72% 
y 99.28%, respectivamente. Sólo el 4%U es un material fisionable. Aunque el uranio es un 
sólido, se puede convertir con facilidad en hexafluoruro de uranio (UF), que se vaporiza 
fácilmente por arriba de la temperatura ambiente. Por lo tanto, estos dos isótopos se pueden 
separar mediante efusión, ya que el PUF, es más pesado que el *%UF, y por lo tanto se 
efunde con mayor lentitud.* Definimos una cantidad, s, llamada factor de separación, de 
manera que: 


razón de efusión del 225UF, 
DS ZE ——— A O KÁKÁKÁKÁAKÁ[] «<áKÁ 
razón de efusión del 8 UF, 


De la ecuación 3.23, tenemos 
238 + (6x 19 
pen pasea — 1.0043 
235 + (6 x 19) 


* El flúor sólo tiene un isótopo estable, por lo que la separación sólo comprende dos especies, el UF, y el 
238 
UF,. 
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Entonces. en una efusión de una etapa, el factor de separación está muy cercano a la unidad. 
Sin embargo, después de un segundo proceso de efusión, el factor global de separación se 
vuelve (1.0043)?, o 1.0086, lo que representa una ligera mejora. Entonces, en general, el 
valor de s en un proceso de n etapas es (1.0043). Si n es un número grande, digamos 2 000, 
entonces también se puede obtener uranio con un enriquecimiento de aproximadamente 99% 
del isótopo %%U. 

En un estudio de efusión, es importante conocer la rapidez con la cual las moléculas 
golpean un área (por ejemplo, el orificio). El número de colisiones por unidad de área por 
unidad de tiempo, Z,, está relacionado con la presión y la temperatura del gas mediante 


Pp 


= 5 24) 
Za (rmkyT)"? is dd 


donde P es la presión, o presión parcial, del gas (en el apéndice 3.1, página 64, se propor- 
ciona la derivación). Como se demuestra en el ejemplo siguiente, esta ecuación es útil para 
estudiar la rapidez de la fotosíntesis. 





3.8 Equipartición de la energía 


3.8 Equipartición de la energía 


En la sección 3.3 vimos que la energía cinética promedio de una molécula es tkt; o ¿RT 
para 1 mol de un gas. ¿Cómo se distribuye esta energía? En esta sección, consideramos un 
teorema de la distribución de la energía dentro de una molécula, el cual se basa en la mecá- 
nica clásica y es directamente aplicable al comportamiento de un gas. 

Según el teorema de la equipartición de la energía, la energía de una molécula se divide 
igualmente entre todos los tipos de movimiento, o grados de libertad. En el caso de los gases 
monoatómicos, cada átomo necesita tres coordenadas (x, y y z) para definir totalmente su po- 
sición. Entonces, un átomo tiene tres grados de libertad de traslación, cada uno de los cuales 
tiene una energía de 1 k¿7. En las moléculas también se presentan otros tipos de movimien- 
tos, como la rotación y la vibración, por lo que deben existir grados adicionales de libertad 
para ellos. En el caso de una molécula que contiene N átomos, se requerirían un total de 3N 
coordenadas para describir su movimiento. Estas coordenadas son necesarias para describir 
el movimiento de traslación (por ejemplo, el movimiento del centro de masa de la molécula), 
pero se dejan (3N — 3) coordenadas para la rotación y la vibración. Se requieren tres ángu- 
los para definir la rotación de la molécula con respecto a tres ejes perpendiculares entre sí a 
través de su centro de masa, pero se dejan (3N — 6) grados de libertad para la vibración. Si 
la molécula es lineal, es suficiente con dos ángulos. Debido a que la rotación de la molécula 
con respecto al eje internuclear no cambia la posición de los núcleos, este movimiento no 
constituye una rotación.* Por ende, una molécula lineal, como la del HCl o el CO,, tiene 
(3N — 5) grados de libertad para la vibración. En la figura 3.12 se muestran los movimientos 
de traslación, rotación y vibración de una molécula diatómica. 





(a) (b) (c) 


Figura 3.12 
Movimiento (a) de traslación, (b) de rotación y (c) de vibración de una molécula biatómica, 
como la del HCI. 


En la tabla 3.2 se indica la equipartición de la energía de diferentes tipos de moléculas. 
En el caso de 1 mol de un gas, cada grado de libertad de traslación o de rotación posee ERT 
de energía, mientras que cada grado de libertad de vibración posee una energía RT. La ra- 


zón de ello es que la energía de vibración contiene dos términos, uno cinético (1 RT) y uno 
potencial (1 RT). En consecuencia, las contribuciones de energía total de 1 mol de un gas 


diatómico son 


U = ¿RT + RT + RT =1RT (3.25) 
(traslación) (rotación) (vibración) 


donde U es la energía interna molar del sistema. 


* Esto también es válido para el movimiento de giro de un átomo con respecto a un eje que pasa por su centro. 
Por ende, un átomo no puede rotar como una molécula. 
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El signo griego delta (A) significa 
“cambio de”. 


Tabla 3.2 
Equipartición de la energía de 1 mol de gas 





Especie Traslación Rotación Vibración 
Átomo ¿RT — — 
Molécula lineal ¿RT RT (3N — S)RT 
Molécula no lineal ¿RT ¿RT (3N — 6)RT 


PP 


Podemos demostrar el teorema de equipartición de la energía utilizando mediciones de 
capacidad calorífica. El calor específico de una sustancia es la energía que se requiere para 
elevar la temperatura de 1 g de una sustancia en 1°C, o 1 K. Tiene las unidades en julios por 
gramo por kelvin (J g”! K~’). Por otro lado, la capacidad calorífica (C) es la energía que se 
necesita para elevar la temperatura de una cantidad dada de una sustancia en 1 K. La capa- 
cidad calorífica está dada por el producto del calor específico y la masa de la sustancia, en 
gramos, y se mide en julios por kelvin (J K”'). La capacidad calorífica se define como: 


AU 


e 3.26 
AT (3.26) 


C 


donde AU es la cantidad de energía que se requiere para elevar la temperatura de la sustancia 
en AT. 

Como veremos con mayor detalle en el capítulo 4, la capacidad calorífica de una sustan- 
cia también depende de la manera en que se efectúe el calentamiento. Por ejemplo, C puede 
tener valores muy diferentes, lo cual depende de que se caliente el gas a volumen constante 
o a presión constante. En el último caso, el gas se dilata. Aunque las dos condiciones son 
importantes en la medición de la capacidad calorífica, aquí sólo analizamos la capacidad 
calorífica a volumen constante (C,). En el caso de un proceso infinitesimal a volumen cons- 
tante, la ecuación 3.26 se puede escribir como 


9U 
e 27 
Cy E | Ga 


donde ô denota la derivada parcial (ver apéndice 3.2 en la página 66) y el subíndice V nos 
recuerda que se trata de un proceso a volumen constante. 

Con frecuencia, para los químicos es más conveniente expresar la capacidad calorífica 
como una cantidad molar. La capacidad calorífica molar, C, está dada por C/n, donde n es el 
número de moles del gas presente. Observe que tanto el calor específico como la capacidad 
calorífica molar son propiedades intensivas, pero esta última es una propiedad extensiva 
porque depende de la cantidad presente de la sustancia. 

En el caso de 1 mol de un gas monoatómico que tiene una energía 3RT , la capacidad 
calorífica molar está dada por: 


O(2RT) 
OT 


= ÂR ETZAIE mol”' 








y Y 
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Tabla 3.3 
Capacidades caloríficas molares calculada y medida 
de gases a 298 K 

Cy/J-K* mol”! Cy/]J -K"! . mol ~’ 
Gas Calculada Medida 
He 12,47 12,47 
Ne 12,47 12.47 
Ar 12.47 12.47 
H2 29.10 20.50 
Nə 29.10 20.50 
O, 29.10 21.05 
CO, 54.06 28.82 
H20 49.87 25.23 
SO» 49.87 31.51 





La capacidad calorífica molar de 1 mol de una molécula diatómica (ver ecuación 3.25), es 


ORT) 
OT 


= TR = 29.10 J K-' mol! 


V 











En el caso de moléculas poliatómicas, Cy se puede obtener de manera similar. 

En la tabla 3.3 se comparan los valores predichos con las capacidades caloríficas me- 
didas experimentalmente de varios gases. La coincidencia es excelente cuando se trata de 
gases monoatómicos, pero en el caso de las moléculas se encuentran discrepancias conside- 
rables. Para explicar estas discrepancias, necesitamos de la mecánica cuántica. Según esta 
disciplina, las energías electrónica, vibratoria y rotatoria de una molécula se cuantizan (tema 
que se analiza en los capítulos 14 y 15). Es decir, a cada tipo de movimiento se asocian 
distintos niveles de energía molecular, como se muestra en la figura 3.13. Observe que el 


Figura 3.13 
Niveles de energía asociados con los movimientos de traslación, 


rotación, vibración y electrónico. 
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espaciamiento entre niveles sucesivos de energía electrónica es mucho mayor que entre los 
niveles de energía vibratoria, que a su vez es mucho mayor que entre los niveles de energía 
rotacional. El espaciamiento entre niveles de energía de traslación es tan pequeño que los ni- 
veles prácticamente se funden en un continuo de energía. En realidad, para la mayoría de los 
propósitos prácticos, se pueden tratar como un continuo. Entonces, el movimiento de trasla- 
ción se trata como un fenómeno mecánico clásico más que como uno de mecánica cuántica 
porque su energía puede variar continuamente. 

¿Qué tienen que ver estos niveles de energía con las capacidades caloríficas? Cuando un 
sistema (por ejemplo, una muestra de moléculas de gas) absorbe calor de los alrededores, la 
energía se utiliza para promover diversos tipos de movimiento. En este sentido, el término 
capacidad calorífica en realidad significa capacidad energética, porque su valor nos infor- 
ma de la capacidad del sistema para almacenar energía, la cual se puede acumular de manera 
parcial en el movimiento vibratorio; las moléculas se pueden promover a un nivel superior 
de energía vibratoria, o la energía se puede almacenar de manera parcial en el movimiento 
electrónico o rotacional. En cada caso, las moléculas se promueven a un nivel superior de 
energía. 

La figura 3.13 sugiere que es mucho más fácil excitar una molécula a un nivel superior 
de energía rotacional que a un nivel superior de energía vibratoria O electrónica, y de hecho 
es verdad. Cuantitativamente, la relación de las poblaciones (es decir, el número de molécu- 
las) en cualesquiera dos niveles de energía, E) y E, Ny/N,, está dada por la ley de distribución 
de Boltzmann: 


Na _ ¿-AEIpT (3.28) 
N; 


donde AE = E, — E, (suponemos que E, > E,), kg es la constante de Boltzmann y Tes la 
temperatura absoluta. La ecuación 3.28 nos dice que, en un sistema en equilibrio térmico a 
una temperatura finita, N,/N, < 1, lo que significa que el número de moléculas en el nivel 
superior siempre es menor que en el nivel inferior (figura 3.14). 

Podemos realizar algunas estimaciones simples utilizando la ecuación 3.28. En el caso 
de un movimiento de traslación, el espaciamiento entre niveles adyacentes de energía, AE, 
es aproximadamente 107” J, por lo que AE/K¿T a 298 K es: 


Energía 


0000009000009 Ž 
0000000000000000 00000000000000009 ELETERE LLAI 
(a) (b) : (c) 


Figura 3.14 

Ilustración cualitativa de la ley de distribución de Boltzmann a una temperatura finita T de tres 
tipos diferentes de niveles de energía. Observe que si el espaciamiento es grande en compara- 
ción con KgT, las moléculas se acumulan en el menor nivel de energía. 


3.8 Equipartición de la energía 


10] 


—_—_— ARA 
(1.381 x 1072 J K71)Q98 K) 


Este número es tan pequeño que el término exponencial del lado derecho de la ecuación 
3.28 es fundamentalmente unitario. Por ende, el número de moléculas en un nivel superior 
de energía es el mismo que en el nivel inferior a él. El significado físico de este resultado es 
que la energía cinética no está cuantizada y una molécula puede absorber cualquier cantidad 
arbitraria de energía para aumentar su movimiento cinético. 

En el caso del movimiento rotacional, encontramos que AE también es pequeña en com- 
paración con el término kgT; por lo tanto, la relación N/N, se acerca a la unidad (aunque es 
más pequeña que ella). Este resultado significa que las moléculas se distribuyen de manera 
muy equilibrada entre los niveles de energía rotacional. La diferencia entre los movimientos 
de rotación y de traslación es que sólo se cuantizan las energías del primero. 

La situación es muy diferente cuando el movimiento es vibratorio. En este caso, el espa- 
ciamiento entre niveles es grande (es decir, AE > kpT), por lo que la relación N,/N, es mu- 
cho menor que 1. Por ende, a 298 K, la mayoría de las moléculas se encuentran en el menor 
nivel de energía vibratoria y sólo una pequeña fracción de ellas se encuentra en niveles supe- 
riores. Finalmente, debido a que el espaciamiento entre los niveles de energía electrónica es 
tan grande, casi todas las moléculas se encuentran en el menor nivel de energía electrónica 
a temperatura ambiente. 

De este análisis, podemos obtener varias conclusiones acerca de las capacidades calo- 
ríficas. Esperaríamos que en moléculas a temperatura ambiente, sólo los movimientos de 
traslación y de rotación podrían contribuir a la capacidad calorífica. Considere las moléculas 
de O, como ejemplo. Si despreciamos las contribuciones vibratorias y electrónicas a la capa- 
cidad calorífica, la energía del sistema se convierte en (ver ecuación 3.25): 


U = ¿RT +RT =3RT 


Ē, = ÍR = 20.79 J K-' mol”! 


Ciertamente, este valor calculado se encuentra muy cerca del valor medido de 21.05 J K”' 
mol”! (ver tabla 3.3). La discrepancia significa que el movimiento vibratorio en realidad 
realiza una pequeña contribución a Cy a 298 K. También se obtiene una buena coincidencia 
en el caso de otras moléculas biatómicas y poliatómicas sólo incluyendo el movimiento de 
traslación y de rotación. Además, predecimos que al aumentar la temperatura, se promoverán 
más moléculas a niveles superiores de energía. Por lo tanto, a temperaturas elevadas, los mo- 
vimientos vibratorios deben comenzar a realizar una contribución apreciable a la capacidad 
calorífica. Esta predicción está respaldada por los siguientes datos. Las capacidades calorífi- 
cas molares a volumen constante de O, a diversas temperaturas, son las siguientes: 


T/K Cri -K 7 mor” 
AA EA 
298 21.05 
600 23.78 
800 25,43 
1 000 26.56 
1 500 28.25 


2 000 29.47 


OL 
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Figura 3.15 

Capacidad calorífica molar (C,) del H, en función de la temperatura. A bajas temperaturas 
(T < 100 K), sólo el movimiento de traslación contribuye a C,. El movimiento vibratorio 
contribuye a C, a temperaturas superiores a 1 000 K. Observe que la escala de la temperatura 
es logarítmica y que la unidad de Cy es R, la constante del gas. En esta gráfica se desprecia el 
movimiento electrónico. 


Conforme la temperatura aumenta, la Cy medida del O, se acerca al valor calculado a partir 
del teorema de equipartición de la energía. El valor a 1 500 K está bastante cerca de 29.10 J 
K-! mol”. En realidad, a 2 000 K, ¡el valor medido es mayor que el valor calculado! La úni- 
ca forma en la que podemos explicar este comportamiento es asumir que a esta temperatura 
el movimiento electrónico comienza a contribuir a la capacidad calorífica. 

En resumen, debemos recordar que, a temperatura ambiente, sólo el movimiento de 
traslación y el de rotación contribuyen a la capacidad calorífica. A temperaturas elevadas, 
también debe considerarse el movimiento vibratorio. Sólo a temperaturas muy elevadas el 
movimiento electrónico juega un papel en la determinación de los valores de C,. En la figura 
3.15 se muestra la variación de la capacidad calorífica molar de la molécula del H, con res- 
pecto a la temperatura, suponiendo que no existe contribución a Cy por parte del movimiento 
electrónico. 
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E = 3 RT an 3 kpT (Energía cinética promedio) 
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3kgT 3RT 
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Derivación de la ecuación 3.24 


Considere una molécula con una velocidad v, que se mueve hacia una pared de área A, a 
lo largo del eje x, que es perpendicular a la pared (figura 3.16). Si su distancia a la pared es 
v,At, chocará contra la pared en un tiempo At. Si todas las moléculas que están dentro del 


Figura 3.16 

Molécula que se mueve a velocidad v, en dirección positi- 
va (de izquierda a derecha) hacia la pared de área A. Sólo 
las moléculas que se encuentren dentro de una distancia 
v, At (v, > 0) pueden llegar a la pared en un intervalo At. 


contenedor se mueven con la misma lvl, entonces las que se encuentran dentro del volumen 
Av, At con componente x positivo de velocidad chocarán con la pared en el intervalo At. (El 
símbolo | | significa que sólo consideramos la magnitud, no el signo, de v,.) El número total 
de colisiones en este intervalo está dado por el producto del volumen y la densidad numérica 
(NIV), es decir, Av, AHN/V), donde N es el número total de moléculas y V es el volumen del 
contenedor. Sin embargo, existe una distribución de velocidades y debemos sumar el resulta- 
do sobre todos los posibles valores de v, conforme a la ecuación 3.8. Por lo tanto, el número 
total de colisiones en el tiempo Aż estará dado por 


0 AAt = J q Vyf (Vx)dvy 


y el número de colisiones por unidad de área por unidad de tiempo, Z,, es, de la ecuación 
39 
Za ES A Usf (Ux)dUx 


E 


1/2 





æ% 
Í ye milla dy, (1) 


0 








m 
2rkgT 


Si se evalúa la integral estándar y se arregla nuevamente, obtenemos 


N 


la 


27m 


kgT | 











En el caso de un gas ideal, 


PV 


Il 
= 
Pao] 
Y 


por lo que 


Sustituyendo la ecuación 4 en la 2, tenemos: 


+ kgT y 


= hT 


A 
2rm 


E P 
(rmkgT)"? 


que es la ecuación 3.24. 


Apéndice 3.1: 


Derivación de la ecuación 3.24 


(2) 


(3) 


(4) 


(S) 
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APÉNDICE 3.2 





Diferenciación total y parcial 


Si y es una función de x, entonces la derivada de y(x) en cierto valor de x se define como 


DY — iim 24100 y 
dx  Ax=0 Ax 


La cantidad dy/dx, llamada derivada total, proporciona la razón de cambio de y con respecto 
a x, es decir, qué tan rápido cambia y según cambia x en un punto de la gráfica y contra x. 
En el apéndice A se dan las reglas de la diferenciación total de funciones elementales, como 
funciones trigonométricas y funciones logarítmicas. 

Con frecuencia en termodinámica tratamos con funciones de dos o más variables. Por 
ejemplo, la presión P de un gas ideal depende de la temperatura, del volumen y el número 
de moles (P = nRT/V). Podemos expresar P en términos de las tres variables independientes 
como: 


P = fín, T, V) 
Considere una función z de dos variables independientes, x y y: 
z = f(x, y) 


Esta función se puede diferenciar con respecto a x si se mantiene constante a y: 








9% | _[9(x,y) 
Ox X Ox > 
Por lo tanto, si 
z = 3x? — 4xy + 6y? (1) 
entonces 
Oz = 6x — 4y 
Ox 








y 


Observe que utilizamos el símbolo “0” para denotar derivación parcial y el subíndice y nos 
recuerda que y se mantiene constante. 
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(Xo, Yo, Zo) 









(Xo Yo» Zo) 

Plano y = Yo 
Superficie z=f(x, y) 
Superficie z =f(x, y) 


Plano x = Xy 





x 1074 
dy 


(a) (b) 


X 92 = pendiente en la dirección x 


= pendiente en la dirección y 


Figura 3,17 

Interpretación geométrica de derivadas parciales (a) (Oz/0x),. Para cada número fijo, yo, los 
puntos (x, Yo, Z) forman un plano vertical cuya ecuación es y = yy Si z = f(x, y) y si y se 
mantiene fija en y = y, entonces los puntos correspondientes [x, yo, f(x, yo)] forman una curva 
en el espacio tridimensional que es la intersección de la superficie z = f(x, y) con el plano y = 
Yo En cada punto de esta curva, la derivada parcial (02/0x) es simplemente la pendiente de la 
línea en el plano y = y, que es tangente a la curva en el punto en cuestión. Es decir (Oz/0x) es la 
pendiente de la tangente en la dirección x. (b) (0/0y),. La derivada parcial se puede interpretar 
de manera similar. 


De manera similar, la derivada parcial de z con respecto a y con x constante está da- 
da por 


Oz 
—| = -4x +12 
Bi d 


En la figura 3.17 se muestra la interpretación geométrica de estas cantidades. 
En el caso de una cantidad fija de un gas ideal (n es constante), podemos escribir la 
derivada parcial de P (= nRT/V) con respecto a T y a V como sigue: 


E nRT 
y2 


oP) aae y E 
aTh vV ƏV 





T 
En general, el orden de derivación no es importante. En la ecuación 1 se puede demos- 


trar que la derivada de segundo orden es la misma si primero se deriva con respecto a x, O 
primero con respecto a y, es decir 


Se- 
Ox0y OyOx 


No indicamos qué variable se mantiene constante porque varían en cada diferenciación. 
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Finalmente, si tenemos una función y tal que 
y = f(X1,X2,X3»..-) 


entonces debemos escribir la derivada parcial de y con respecto a x, como 
z | d 
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Ejercicio 


Deriva las derivadas parciales (OP/0V), y (OP/0T)y en el caso de una mol de un gas de van 
der Waals. (Sugerencia: primero arregle la ecuación 2.11 para mostrar a P como una 
función de V y T.) 


e 5 55 5 5 5 5 A 
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Problemas 


e_O 


Teoría cinética de los gases 
3.1 Aplique la teoría cinética de los gases para explicar las leyes de Boyle, de Charles y de Dalton. 
3.2 ¿La temperatura es un concepto microscópico o macroscópico? Explique su respuesta. 


3.3 Al aplicar la teoría cinética molecular a los gases, hemos supuesto que las paredes del contenedor son 
elásticas en el caso de colisiones moleculares. En realidad, no existe diferencia si las colisiones son 
elásticas o inelásticas, mientras las paredes se encuentren a la misma temperatura que el gas. Explique su 
respuesta. 


3.4 Si2.0 x 10% átomos de argón (Ar) chocan con 4.0 cm? de pared por segundo en un ángulo de 90° con 
respecto a la pared, cuando se mueven a una velocidad de 45 000 cm s!, ¿qué presión (en atm) ejercen 
sobre la pared? 


3.5 Una caja cuadrada contiene He a 25°C. Si los átomos chocan con las paredes en forma perpendicular (a 
90°) a una razón de 4.0 x 10? veces por segundo, calcule la fuerza y la presión ejercida sobre la pared, 


dado que el área de la pared mide 100 cm? y la velocidad de los átomos es de 600 m GS 


3.6 Calcule la energía cinética promedio de traslación de una molécula de N, y de 1 mol de N, a 20°C. 
3.7 A qué temperatura deben enfriarse los átomos de He para que tengan la misma V,m; que el O, a 23 Ll 
3.8 Lac,,. del CH, es 846 m s”'. ¿Cuál es la temperatura del gas? 


3.9 Calcule el valor de la c,,,, de las moléculas de ozono en la estratosfera, donde la temperatura es de 
250 K. 


3.10 ¿A qué temperatura tendrán los átomos de He el mismo valor que la c, de las moléculas de N, a 25°C? 
Resuelva este problema sin calcular el valor de la c,ms del N,. 


Distribución de velocidades de Maxwell 
3.11 Haga una lista de las condiciones que se emplean para derivar la distribución de rapidez de Maxwell. 


3.12 Grafique la función de la distribución de rapidez (a) He, O, y UF, a la misma temperatura, y (b) CO, a 
300 K y 1 000 K. 


3.13 Encuentre el máximo de la curva de distribución de rapidez de Maxwell (figura 3.4) mostrando en la 
misma gráfica las siguientes dos curvas: 1) c? contra c, y 2) e ”* “KT contra c. Utilice neón (Ne) a 300 K 
para hacer la gráfica en 2). 


3.14 Se libera una molécula de N, a 20°C a nivel del mar para que viaje hacia arriba. Suponiendo que la tem- 
peratura es constante y que la molécula no choca con otras moléculas, ¿qué tan lejos llegaría (en metros) 
antes de quedar en reposo? Haga el mismo cálculo en el caso de un átomo de He. [Sugerencia: para 
calcular la altitud, h, a la que viajaría la molécula, iguale su energía cinética con la energía potencial, 
mgh, donde m es la masa y g la aceleración debida a la gravedad (9.81 m $2] 


3.15 Las rapideces de 12 partículas (en cm s”!) son 0.5, 1.5, 1.8, 1.8, 1.8, 1.8, 2.0, 2.5, 2.5, 3.0, 3.5 y 4.0. En- 
cuentre (a) la rapidez promedio, (b) la raíz de la rapidez media cuadrática y e) la rapidez más probable 
de estas partículas. Explique sus resultados. 


3.16 A cierta temperatura, las rapideces de seis moléculas gaseosas en un contenedor son 2.0 ms ', 2.2 
ms”! 2.6 m s™', 2.7 m s~}, 3.3 ms” y 3.5 m s”!. Calcule la raíz de la rapidez media cuadrática y la 
rapidez promedio de las moléculas. Estos dos valores promedio son muy cercanos, pero el valor medio 
cuadrático siempre es el mayor de los dos. ¿Por qué? 
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3.17 


3.18 


3.19 
3.20 
3.21 


3.22 


3.23 


3.24 


3.25 


3.26 


3.27 


3.28 


3.29 


3.30 


El siguiente diagrama muestra las curvas de distribución de rapidez de Maxwell de un cierto gas ideal a 
dos temperaturas diferentes (T, y T,). Calcule el valor de 7.. 


f(c) 





0 500 1000 1500 2 000 


c/m's” 


Siguiendo el procedimiento que se empleó en el capítulo para encontrar el valor de c, derive una expre- 
sión para Cms (Sugerencia: es necesario consultar el Handbook of Chemistry and Physics para evaluar 
las integrales definidas.) 


Derive una expresión para C» siguiendo el procedimiento descrito en el capítulo. 


mp” 
Calcule los valores de Cims» Cmp Y € del argón a 298 K. 


Calcule el valor de cmp de C,H¿ a 25°C. ¿Cuál es la relación del número de moléculas con una rapidez de 
989 m s”' con respecto al número de moléculas que tienen este valor de cmp? 


Derive una expresión para la energía de traslación más probable de un gas ideal. Compare su resultado 
con la energía promedio de traslación del mismo gas. 


Considerando la magnitud de las rapideces moleculares, explique por qué se requiere tanto tiempo (del 
orden de minutos) para detectar el olor del amoniaco cuando alguien abre una botella con amoniaco 
concentrado en el otro extremo de un banco de laboratorio. 


¿Cómo depende la trayectoria media libre de un gas de: (a) la temperatura a volumen constante, (b) la 
densidad, (c) la presión a temperatura constante, (d) el volumen a temperatura constante, y (e) el tamaño 
de las moléculas? 


Una bolsa que contiene 20 canicas se agita vigorosamente. Calcule la trayectoria media libre de las cani- 
cas si el volumen de la bolsa es de 850 cm°. El diámetro de cada canica es de 1.0 cm. 


Calcule la trayectoria media libre y el número de colisiones binarias por litro por segundo entre molécu- 
las de HI a 300 K y 1.00 atm. Se puede considerar que el diámetro de colisión de las moléculas de HI es 
de 5.10 Á. Suponga un comportamiento de gas ideal. 


Los experimentos a ultra-alto vacío se realizan comúnmente a una presión total de 1.0 x 107" torr. Cal- 
cule la trayectoria media libre de las moléculas de N, a 350 K en estas condiciones. 


Suponga que unos átomos de helio en un contenedor sellado comienzan a la misma velocidad, 2.74 x 
10* cm s”!. Después se permite que los átomos choquen entre ellos hasta que se establece la distribución 
de Maxwell. ¿Cuál es la temperatura del gas en equilibrio? Considere que no existe intercambio de calor 
entre el gas y sus alrededores. 


Compare el número de colisiones y la trayectoria media libre de las moléculas de aire: (a) a nivel de mar 
(T = 300 K y la densidad = 1.2 g L`’), y (b) en la estratosfera (T = 250 K y la densidad = 5.0 x 107? 
g L7!). Se puede considerar que la masa molar del aire es de 20.0 g y que el diámetro de colisión mide 


3.72 A. 


Calcule los valores de Z, y Z}, del vapor de mercurio (Hg) a 40°C, a P = 1.0 atm y P = 0.10 atm. ¿Cómo 
dependen de la presión estas dos cantidades”? 


Problemas YI 


Viscosidad de los gases 


3.31 Encuentre la diferencia entre la dependencia de la viscosidad con respecto a la temperatura de un líquido 
y de un gas. 


3.32 Calcule los valores de la rapidez promedio y del diámetro de colisión del etileno a 288 K. La viscosidad 
del etileno es de 99.8 x 10” N s m”? a la misma temperatura. 


3.33 La viscosidad del bióxido de azufre a 21.0°C y 1.0 atm de presión es 1.25 x 1075 N s m””. Calcule el 
diámetro de colisión de la molécula de SO, y la trayectoria media libre a la temperatura y presión dadas. 


Difusión y efusión de los gases 
3.34 Derive la ecuación 3.23 de la ecuación 3.14. 


3.35 Cierta bacteria anaeróbica genera un gas inflamable en los pantanos y en el drenaje. Se encontró que una 
muestra pura de este gas se efunde a través de un orificio en 12.6 min. En condiciones idénticas de tem- 
peratura y presión, el oxígeno requiere de 17.8 min para efundirse a través del mismo orificio. Calcule la 
masa molar del gas y sugiera qué gas podría ser. 


3.36 El níquel forma un compuesto gaseoso con la fórmula Ni(CO),. ¿Cuál es el valor de x dado el hecho 
de que en las mismas condiciones de temperatura y presión, el metano (CH,) se efunde 3.3 veces más 
rápido que el compuesto? 


3.37 En 2.00 min, se efunden 29.7 mL de He a través de un orificio pequeño. En las mismas condiciones de 
temperatura y presión, 10.0 mL de una mezcla de CO y CO, se efunden a través del orificio en el mismo 
periodo. Calcule la composición de la mezcla en porcentaje de volumen. 


3.38 Se puede separar uranio 235 de uranio 238 por el proceso de efusión utilizando UF,. Suponiendo una 
mezcla inicial de 50:50, ¿cuál es el porcentaje de enriquecimiento después de una sola etapa de separa- 
ción? 

3.39 Una mezcla con el mismo número de moles de H, y D, se efunde a través de un orificio a cierta tempe- 
ratura. Calcule la composición (en fracciones molares) del gas que pasa a través del orificio. La masa 
molar del deuterio es de 2.014 g mol”. 


3.40 La razón (7,,¡) con la que se efunden las moléculas confinadas en un volumen V a través de un orificio de 
área A está dada por (1/4)nN,ZA/V, donde n es el número de moles del gas. Al pasar sobre un clavo afila- 
do, se pincha un neumático de un automóvil, que tiene un volumen de 30.0 L y presión de 1 500 torr. (a) 
Calcule la razón de efusión si el diámetro del agujero mide 1.0 mm. (b) ¿En cuánto tiempo se perdería 
por efusión la mitad del aire dentro de la llanta? Supón una razón de efusión constante y un volumen 
constante. La masa molar del aire es de 29.0 g y la temperatura asciende a 32.0°C. 


Equipartición de la energía 
3.41 Calcule los diferentes grados de libertad de las siguientes moléculas: (a) Xe, (b) HCI, (e) CS,, (d) C_H,, 
(e) C¿H, y (f) una molécula de hemoglobina que contiene 9 272 átomos. 
3.42 Explique el teorema de equipartición de la energía. ¿Por qué falla en el caso de las moléculas diatómicas 
y poliatómicas? 


3.43 Se entrega una cantidad de 500 julios de energía a una mol de cada uno de los siguientes gases a 298 K y 
el mismo volumen fijo: Ar, CH,, H,. ¿Cuál gas mostrará el mayor aumento de temperatura? 


3.44 Calcule la energía cinética media (Eva) en julios de las siguientes moléculas a 350 K: (a) He, (b) CO, y 
(c) UF,. Explique sus resultados. 


3.45 Se calienta una muestra de gas neón, de 300 K a 390 K. Calcule el incremento porcentual de su energía 
cinética. 


3.46 Calcule el valor de C, del H,, CO, y SO,, bajo el supuesto de que sólo los movimientos de traslación y 
rotación contribuyen a las capacidades caloríficas. Compare sus resultados con los valores que se indican 
en la tabla 3.3. Explique las diferencias. 
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3.47 


3.48 


3,49 


3.50 


3.51 


3.52 


3.53 


Se coloca una mol de amoniaco inicialmente a 5°C en contacto con 3 moles de helio inicialmente a 90°C. 
Dado que C, del amoniaco es de 3R, si el proceso se lleva a cabo a volumen total constante, ¿cuál es la 
temperatura final de los gases? 


Las diferencias características de energía entre niveles sucesivos de energía rotacional, vibratoria y elec- 
trónica son 5.0 x 107” J, 0.50 x 10719] y 1.0 x 107" J, respectivamente. Calcule las relaciones de los 
números de moléculas en los dos niveles adyacentes de energía (mayor a menor) en cada caso, a 298 K. 


El primer nivel excitado de energía electrónica del átomo de helio se encuentra a 3.13 x 107 J por 
arriba del nivel de tierra. Estime la temperatura a la que el movimiento electrónico comenzará a realizar 
una contribución significativa a la capacidad calorífica. Es decir, ¿a qué temperatura la relación de la 
población del primer estado excitado con respecto al estado de tierra será de 5%? 


Considere 1 mol de He gaseoso y otra de N, gaseoso a la misma temperatura y presión. Establezca cuál 
de los gases (en su caso) tiene el mayor valor de: (a) c, (b) Cy» (€) Evans (d) Z, (e) Z; ¡, (£) densidad, (g) 
trayectoria media libre y (h) viscosidad. 


La raíz de la velocidad cuadrática media de cierto óxido gaseoso es de 493 m s”' a 20°C. ¿Cuál es la 
fórmula molecular del compuesto? 


A 298 K, la C, del SO, es mayor que la del CO,. A muy altas temperaturas (> 1 000 K), la C, del CO, 
es mayor que la del SO,. Explique este cambio. 


Calcule la energía cinética total de traslación de las moléculas de aire en un globo esférico de radio de 
43.0 cm a 24°C y 1.2 atm. ¿Ésta es suficiente energía para calentar 200 mL de agua de 20°C a 90°C 
de una taza de té? La densidad del agua es de 1.0 g cm”? y su calor específico es de 4.184 J g`' *C”. 


Problemas adicionales 


3.54 


355 


3.56 


Se puede utilizar el siguiente aparato para medir la rapidez atómica y molecular. Se dirige un haz de 
átomos metálicos hacia un cilindro giratorio en el vacío. Una pequeña abertura en el cilindro permite que 
los átomos incidan en un objetivo. Debido a que el cilindro gira, los átomos que viajan a distinta rapidez 
impactarán el objetivo en diferentes posiciones. Después de un tiempo, se deposita una capa de metal 
sobre el área objetivo y se encuentra que la variación de su espesor corresponde a la distribución de rapi- 
dez de Maxwell. En un experimento se encuentra que, a 850°C, algunos átomos de bismuto (Bi) golpean 
el objetivo en un punto a 2.80 cm del punto directamente opuesto a la ranura. El diámetro del cilindro 
mide 15.0 cm y gira a 130 revoluciones por segundo. (a) Calcule la rapidez (m s7!) a la que se mueve el 
objetivo. (Sugerencia: el perímetro de un círculo está dado por 27r, donde r es el radio.) (b) Calcule el 
tiempo (en segundos) que se requiere para que el objetivo recorra 2.80 cm. (c) Determine la rapidez de 
los átomos de Bi. Compare su resultado en (e) con el valor C;,,, del Bi a 850°C. Haga comentarios acerca 
de la diferencia. 


Cilindro giratorio 


/ 


Átomos de Bi Objetivo 
a, 
Ranura A, 


Con base en su conocimiento de la capacidad calorífica, explique por qué el aire caliente y húmedo es 
más incómodo que el aire caliente y seco, así como el aire frío y húmedo es más incómodo que el aire 


frío y seco. 
La velocidad de escape, v, del campo gravitacional de la Tierra está dada por (2GMIr)'”, donde G es la 
constante de gravitación universal (6.67 x 107*! m° kg * s””), M es la masa del planeta (6.0 x 10% kg) 


CAPÍTULO 4 





La primera ley de la termodinámica 


A algunos les gusta caliente. 


La termodinámica es la ciencia del calor y la temperatura y, en particular, de las leyes que 
gobiernan la conversión de energía térmica en energía mecánica, eléctrica o de otras for- 
mas. Es una rama central en las ciencias, que tiene importantes aplicaciones en química, 
física, biología e ingeniería. ¿Qué es lo que hace de la termodinámica una herramienta tan 
importante? Es una disciplina totalmente lógica y puede aplicarse sin técnicas matemáticas 
complejas. El inmenso valor práctico de la termodinámica estriba en que sistematiza la in- 
formación que se obtiene en experimentos efectuados con sistemas y nos permite sacar con- 
clusiones sin más experimentación, acerca de otros aspectos de los mismos sistemas y acerca 
de aspectos parecidos de otros sistemas. Nos permite predecir si una reacción se efectuará y 
cuál es el rendimiento máximo que tendría. 

La termodinámica es una ciencia macroscópica que se enfoca en propiedades tales como 
presión, temperatura y volumen. A diferencia de la mecánica cuántica, la termodinámica no 
se basa en un modelo molecular específico y en consecuencia no le afectan nuestros con- 
ceptos cambiantes de átomos y moléculas. En realidad, las principales bases teóricas de la 
termodinámica fueron establecidas mucho antes de poder conocer las teorías atómicas con 
detalle. Este hecho es uno de sus principales puntos fuertes. En el lado negativo, las ecuacio- 
nes que se deducen de las leyes de la termodinámica no nos proporcionan ninguna interpreta- 
ción molecular de fenómenos complejos. Además, aunque nos ayuda a predecir la dirección 
y la extensión de las reacciones químicas, no nos dice nada acerca de la rapidez de un proce- 
so; este tópico se estudia en cinética química, tema que se aborda en el capítulo 12. 


4.1 Calor y trabajo 


En esta sección estudiaremos dos conceptos que forman la base de la primera ley de la ter- 
modinámica: el calor y el trabajo. 


Trabajo 


En mecánica clásica, se define al trabajo como fuerza por distancia. En termodinámica, el 
concepto de trabajo adquiere un aspecto más sutil; abarca una gama más amplia de procesos, 
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Tabla 4.1 
Distintos tipos de trabajo 


e PP A s—K— 
Tipo de trabajo Expresión” Significado de los símbolos 


Trabajo mecánico f dx f : fuerza; dx: distancia recorrida 

Trabajo de superficie ydA y: tensión superficial; dA: cambio de área 

Trabajo eléctrico E dQ E: diferencia de potencial; dQ: carga eléctrica 

Trabajo gravitacional mg dh m: masa; g: aceleración de la gravedad; dh: cambio de altura 
Trabajo de expansión PdV P: presión; dV: cambio de volumen 


aF] trabajo que se efectúa en cada caso corresponde a un proceso infinitesimal, que se representa por el símbolo d. 


que incluyen el trabajo de superficie, trabajo eléctrico, trabajo de magnetización, etc. (tabla 
4.1). Veamos un ejemplo particularmente útil de un sistema que hace trabajo: la expansión 
de un gas. Una muestra de gas se coloca en un cilindro equipado con un pistón sin peso y 
sin fricción. Suponemos que la temperatura del sistema se mantiene constante en T. Se deja 
expandir el gas desde su estado inicial, P,, V,, T, hasta P}, V,, T, como se ve en la figura 4.1. 
Suponemos que no hay presión atmosférica, por lo que el gas sólo se expande contra el peso 
de un objeto de masa m colocado sobre el pistón. El trabajo que se efectúa (w) al levantar la 
masa desde la altura inicial, k}, hasta la altura final, h,, es 


w = —fuerza x distancia 
= —masa x aceleración x distancia 
= —mg (h, — h,) 
= —mgAh (4.1) 


donde g es la aceleración (9.81 m s?) debida a la gravedad, y Ah = h, — h,. Como m 
está en kilogramos (kg) y h en metros, se ve que w tiene la unidad de energía (J). El sig- 





(b) 


Figura 4.1 
Expansión isotérmica de un gas. (a) Estado inicial. (b) Estado final. 


no menos en la ecuación 4.1 tiene el significado siguiente: en un proceso de expansión, 
h, > h, y w es negativo. Esta notación sigue la convención que cuando un sistema hace 
trabajo sobre sus alrededores, el trabajo que efectúa es una cantidad negativa. En un pro- 
ceso de compresión, h, < h,, circunstancia en que se hace trabajo sobre el sistema y w es 
positivo. 

La presión externa de oposición, P.,. que actúa sobre el gas es igual a fuerza/área, y 
entonces 


o sea que 


w= —P._AAh= —P. (V, —-V,) 
= —P„AV (4.2) 


donde A es el área del pistón y el producto AAh indica el cambio de volumen. La ecuación 
4.2 dice que la cantidad de trabajo efectuado durante la expansión depende del valor de P. 
Según sean las condiciones experimentales, la cantidad de trabajo que efectúa un gas durante 
la expansión de V, a V, a la temperatura T puede variar mucho de un caso a otro. En un extre- 
mo, el gas se expande contra un vacío (por ejemplo, si se quita la masa m del pistón). Como 
P., = 0, el trabajo efectuado, —P.,AV también es cero. Un dispositivo más común es tener 
una masa en descanso sobre el pistón, de manera que el gas se expanda contra una presión 
externa constante. Como vimos antes, la cantidad de trabajo efectuado por el gas en este 
caso es —P.,AV, donde P., = 0. Observe que cuando el gas se expande, la presión del gas, 
P.» disminuye en forma constante. Sin embargo, para que el gas se expanda debe cumplirse 
que P;, > Pex en cualquier etapa de la expansión. Por ejemplo, si al principio P,, = 5 atm y 
el gas se expande contra una presión externa constante de 1 atm (P,, = 1 atm) a temperatura 
constante T, entonces al final el pistón se detiene cuando P,, disminuye hasta exactamente 
l atm. 

¿Será posible hacer que el gas haga una mayor cantidad de trabajo para el mismo au- 
mento de volumen? Supongamos que hay una cantidad infinita de pesas idénticas, que ejer- 
cen una presión total de 5 atm sobre el pistón. Como P;,, = Pœ» el sistema está en equilibrio 
mecánico. Si se quita una pesa disminuirá la presión externa, hasta que P,, sea nuevamente 
igual a P,,. Cuando se quita la segunda pesa, el gas se expande un poco más, y así sucesiva- 
mente, hasta que se hayan quitado las pesas suficientes del pistón para que la presión externa 
disminuya hasta 1 atm. En este punto hemos terminado el proceso de expansión como antes. 
¿Cómo se calcula la cantidad de trabajo que se efectuó en este caso? En cada etapa de la 
expansión (esto es, cada vez que se quita una pesa), la cantidad infinitesimal de trabajo efec- 
tuado es —P.,dV, donde dV es el aumento infinitesimal de volumen. El trabajo total que se 
lleva a cabo al expandir desde V, hasta V, es, entonces, 


va 
iS ah PdV (4.3) 
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Se necesitaría una cantidad infinita 
de tiempo para quitar una cantidad 
infinita de pesas del pistón, una 
por una. 


Como P., ya no tiene un valor constante, no se puede evaluar la integral en esta forma.* Sin 
embargo, se ve que en cada instante P; sólo es infinitesimalmente mayor que P.,, esto es, 


P. 


ın 


- P„ = dP 


ex 


y entonces la ecuación 4.3 se puede escribir en la forma 
v2 
w= -f (P, — dP) dV 
1 


Si nos damos cuenta de que dPdV es el producto de dos cantidades infinitesimales, tenemos 
que dPdV = 0; entonces se puede escribir 


A 
w=-= | PadV (4.4) 
1 


La ecuación 4.4 es una forma más manejable, porque P,, es la presión del sistema (esto es, 
del gas) y se puede expresar en función de determinada ecuación de estado. En el caso de 
un gas ideal, 


y entonces 


V. 
A ¿ART ¿y 
v V 


—nRT m = -nRT nA (4.5) 


l 2 
porque P, V, = P,V, (con n y T constantes). 

La ecuación 4.5 se ve muy diferente a la ecuación anterior para el trabajo efectuado 
(—P.,AV), y de hecho representa la cantidad máxima de trabajo de expansión desde V, has- 


ta V,. No es difícil ver la razón de este resultado. Como el trabajo de expansión se efectúa 


contra la presión externa, se puede minimizar el trabajo efectuado mediante el ajuste de la 
presión externa para que sólo sea infinitesimalmente menor que la presión interna en todas 
las etapas, como se describió arriba. Bajo esas condiciones, la expansión es un proceso re- 
versible. Por reversible se entiende que si aumentamos la presión externa en una cantidad in- 
finitesimal dP, podemos hacer que se detenga la expansión. Un aumento posterior de P,, en 
la cantidad dP causaría en realidad una compresión. En consecuencia, un proceso reversible 
es uno en el que el sistema siempre está infinitesimalmente cercano al equilibrio. 

Un proceso verdaderamente reversible terminaría en una cantidad infinita de tiempo y, 
por consiguiente, nunca puede hacerse en realidad. Es claro que podríamos arreglar un siste- 
ma para que el gas se expandiera con mucha lentitud, tratando de acercarnos a la reversibili- 
dad, pero alcanzarla es realmente imposible, En el laboratorio se debe trabajar con procesos 
reales, que siempre son irreversibles. La razón de que nos interese un proceso reversible es 
que nos permite calcular la cantidad máxima de trabajo que es posible extraer de un proceso. 
Esta cantidad es importante para estimar la eficiencia de los procesos químicos y biológicos, 
como veremos en el capítulo 5. 


* Si P., fuera constante, esta integral sería — P..(V,= V,), 0 Pax AV 


4.1 Calor y trabajo 


EJEMPLO 4.1 


Una cantidad de 0.850 mol de un gas ideal, a una presión inicial de 15.0 atm y 
300 K, se deja expandir en forma isotérmica hasta que su presión final alcanza 1.00 
atm. Calcule el valor del trabajo que se llevó a cabo si la expansión se efectúa a) 
contra el vacío, b) contra una presión externa constante de 1.00 atm, y c) de manera 
reversible. 





RESPUESTA 


(a) Como Px = 0, -P „AV = 0, lo que indica que, en este caso, no se efectúa nin- 
gún trabajo. 

(b) En este caso la presión externa, de oposición, es de 1.00 atm, por lo que se efec- 
tuará trabajo en la expansión. Los volúmenes inicial y final se obtienen mediante la 
ecuación del gas ideal: 


Además, la presión final del gas es igual a la presión externa, y P,, = P,. De acuer- 
do con la ecuación 4.2, podemos escribir 


w= -P (V; = Vi) 
ER ER 
P-R 
= —(0.850 mol)(0.08206 L atm K-! mol-!)(300 Ka .00 atm) 





1 1 
Xx e 
aa am 15.0 = 
= —19.5 L atm 


Para expresar el resultado en joules, que es una unidad más cómoda, se usa el factor 
de conversión 1 L atm = 101.3 J, y el trabajo efectuado es 


w =-—19.5 L atm x 19131 
1 L atm 





= —-1.98 x 10° J 


(c) En el caso de un proceso isotérmico reversible, el trabajo que se llevó a cabo se 
calcula con la ecuación 4.5: 


w= RT 
Vi 

= -nRT hA 
P, 


= -(0.850 molX8.314 J K=! mol-!)(300 K)i > 


= -5.74 x 103] 





COMENTARIO 


Los signos negativos en (b) y (c) indican que el sistema efectúa trabajo sobre los 
alrededores. 
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Algunos de los términos que se 
usan en termodinámica se explican 
en la p. 9. 





V V 
(a) (b) 


Figura 4.2 

Expansión isotérmica de un gas de P,, V, hasta P,, V,. (a) Proceso irreversible. (b) Proceso 
reversible. En cada caso, el área sombreada representa el trabajo efectuado durante la expansión. 
El proceso reversible es el que efectúa el trabajo máximo. 


Como podemos ver, el proceso reversible produce el trabajo máximo. La figura 4.2 muestra 
en forma gráfica el trabajo efectuado en los casos (b) y (c) del ejemplo 4.1. En un proceso 
irreversible (figura 4.2a), la cantidad de trabajo efectuado es P(V, — V;), que es el área 
bajo la curva. En un proceso reversible, la cantidad de trabajo también se expresa mediante 
el área bajo la curva (figura 4.2b); sin embargo, como la presión externa ya no se mantiene 
constante, el área es considerablemente mayor. 

Según esta descripción, se pueden sacar varias conclusiones acerca del trabajo. La pri- 
mera es que se debe,cencebiral. trabajo, como un modo de transferencia de energía. El gas 
se expande porque hay una diferencia de presión. Cuando las presiones interna y externa se 
igualan, ya no se puede aplicar la palabra trabajo. En segundo lugar, la cantidad de trabajo 
efectuado depende de la forma en que se lleve a cabo el proceso, esto es, dea iayeciorig 
(por ejemplo, reversible o irreversible), aun cuando los estados inicial y final sean iguales en 
cada caso. Por consiguiente, el trabajo no es una fumeión:de»estada, una propiedad que esté 
determinada por el estado del sistema, y no podemos decir que un db. as tiene, dentro de sí, 
tanto trabajo o que contiene tanto trabajo. 

Una propiedad importante de las funciones de estado es que cuando se altera el esta- 
do del sistema, un cambio en cualquier función de él sólo depende de los estados inicial y 
final del sistema, y no de cómo se efectúe el cambio. Supongamos que el cambio consiste en 
la expansión de un gas desde un volumen inicial V,(2 L) hasta un volumen final V, (4 L), a 
temperatura constante. El cambio o aumento de volumen está dado por 


AV=V,-V, 
=4L-2L=2L 


Se puede pensar que el cambio se hace de muchas formas distintas. Podemos hacer que el 
gas se expanda directamente de 2 L a 4 L, como se describió arriba, o primero dejarlo que se 
expanda a 6 L, y después comprimirlo hasta 4 L, etc. No importa cómo se haga el proceso, 
el cambio de volumen siempre es 2 L. De igual manera, se puede demostrar que la presión y 
la temperatura, al igual que el volumen, son funciones de estado. 


Calor 


Calor es la transferencia de energía entre dos cuerpos que están a temperaturas diferentes. 
Al igual que el trabajo, el calor sólo aparece en el contorno del sistema, y se define por un 
proceso. La energía se transfiere desde un objeto más caliente hacia uno más frío, porque hay 
una diferencia de temperatura. Cuando las temperaturas de los dos objetos son iguales, ya 
no se aplica la palabra calor. El calor no es una propiedad del sistema ni es una función de 
estado. En consecuencia, depende de la trayectoria. Supongamos que se eleva la temperatura 
de 100.0 g de agua que estaba a 20.0°C y 1 atm, hasta 30.0*C y 1 atm. ¿Cuál es la transferen- 
cia de calor de este proceso? No conocemos la respuesta, porque no se especifica el proceso. 
Una manera de elevar la temperatura es calentar el agua con un mechero de Bunsen, o eléc- 
tricamente, usando un calentador de inmersión. El cambio de calor, q (transferido desde los 
alrededores hasta el sistema) se expresa como 


q =msAT 
= (100.08) (4.184 J g”* K~’) (10.0K) 
=4184J 


donde s es el calor específico del agua. Pero también el aumento de temperatura puede obte- 
nerse si se efectúa trabajo mecánico sobre el sistema; por ejemplo, agitando al agua con una 
barra magnética, hasta alcanzar la temperatura que se quiera como resultado de la fricción. 
En este caso, la transferencia de calor es cero. También se puede elevar primero la temperatu- 
ra del agua desde 20.0°C hasta 25.0°C, por calentamiento directo, y después con el agitador 
magnético llegar a 30.0°C. En este caso, q queda entre cero y 4 184 J. Entonces, queda claro 
que hay infinitas maneras disponibles para aumentar la temperatura del sistema en la misma 
cantidad, pero el cambio de calor siempre depende de la trayectoria del proceso. 

En conclusión, trabajo y calor no son funciones de estado. Son medidas de transferencia 
de energía, y los cambios en esas cantidades dependen de la trayectoria. El factor de conver- 
sión entre la caloría termoquímica y el joule, que es el equivalente mecánico del calor, es 


1 cal = 4.184 J exactamente 


EJEMPLO 4.2 


Una persona que pesa 73 kg toma 500 g de leche, cuyo valor “calórico” es de 
aproximadamente 720 cal g”'. Si sólo 17% de la energía de la leche se convierte en 
trabajo mecánico, ¿a qué altura (en metros) puede subir la persona con esta energía 
adquirida? 29 





RESPUESTA 
La energía ingerida convertida en trabajo mecánico es- 


720 cal z 4.184 J 
lg 1 cal 


0.17 x 500 g x 261053 
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Aunque la palabra calor ya 
implique transferencia de energía, 
se acostumbra hablar de flujo de 
calor, de calor absorbido y de 
calor emitido. 
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La primera ley de la termodinámica 


A continuación, esta cantidad de energía se as con el cambio de aas poten- 
: Sa E l a 


2.6x 10] = El 


donde mes. peso de ta persona, g es la aceleración de la gravedad (9.81 ms) y Š 
hes la altura, en metros. Como tJ=-l:ke mi s”?, entonces 


-2.6x e bit 


= =3.6x10? 
TEREI Bm S E AES 


4.2 Primera ley de la termodinámica 


La primera ley de la termodinámica establece que la energía se puede convertir de una forma 
a otra, pero no se puede crear ni destruir. Expresado de otra manera, esta ley indica que la 
energía total del universo es constante. En general, se puede dividir la energía del universo 
en dos partes: 


E 


univ 


=E 


sis 


+ E 


alr 


en donde los subíndices representan universo, sistema y alrededores, respectivamente. En 
cualquier proceso dado, los cambios de energía son 


AEniv = AE, + AE ur 


univ sis 


AE „= AE 


sis alr’ 


Así, si un sistema sufre un cambio de energía AE, el resto del universo, o los alrededores, 
deben mostrar un cambio de energía que sea de magnitud igual, pero de signo contrario; 
la energía ganada en un lugar debe haberse perdido en alguna otra parte. Además, como la 
energía puede cambiarse de una forma a otra, la que pierde un sistema la puede ganar otro 
en una forma diferente. Por ejemplo, la energía que se pierde cuando se quema petróleo en 
una central eléctrica, en última instancia puede ir a nuestros hogares como energía eléctrica, 
calor, luz, etcétera. . 

En química lo que interesa normalmente son los cambios de energía asociados con el 
sistema, y no con los alrededores. Hemos visto que como el calor y el trabajo no son funcio- 
nes de estado, no tiene sentido preguntar cuánto calor o trabajo posee un sistema. Por otra 
parte, la energía interna de un sistema es una función de estado, porque sólo depende de los 
parámetros termodinámicos de su estado, como temperatura, presión o composición. Obser- 
ve que el adjetivo interno implica que hay otras clases de energía asociadas con el sistema. 
Por ejemplo, todo el sistema puede estar en movimiento y por consiguiente poseer energía 
cinética (EC). También puede poseer energía potencial (EP). Entonces, la energía total del 
sistema, E,ota €S 


Es = EC + EP + U 
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donde U representa la energía interna. Esta energía interna está formada por energías de 
traslación, rotación, vibración, electrónica y nuclear, así como por interacciones intermo- 
leculares. En la mayor parte de los casos que veremos, el sistema estará en reposo, y no 
existirán campos externos (por ejemplo, eléctricos o magnéticos). Entonces, tanto EC como 
EP son cero, y Eo = U. Como ya dijimos, la termodinámica no se basa en un modelo en 
particular, y en consecuencia no existe necesidad de conocer la naturaleza exacta de U. En 
realidad, en casos normales no hay forma de calcular con exactitud esta cantidad. Todo lo 
que nos interesa, como se verá más adelante, son los métodos para medir cambios de U en 
los procesos. Para simplificar, con frecuencia llamaremos a la energía interna sólo “energía”, 
y escribiremos su cambio, AU, como 


donde U, y U, son las energías internas del sistema, en sus estados final e inicial, respecti- 
vamente. 

Las diferencias entre la energía con respecto al calor y al trabajo es que la energía 
siempre cambia en la misma cantidad al ir de un estado a otro, independientemente de la 
naturaleza de la trayectoria. Matemáticamente, la primera ley de la termodinámica se puede 
expresar como 


AU=q+w (4.6) 
o bien, para un cambio infinitesimal, 
dU = dq + dw (4.7) 


Las ecuaciones 4.6 y 4.7 indican que el cambio de energía interna en un sistema, en un 
proceso dado, es la suma del intercambio de calor, q, entre el sistema y sus alrededores, y el 
trabajo efectuado, w, sobre (o por) el sistema. En la tabla 4.2 se resumen las convenciones 
de signos de q y w. Observe que en forma deliberada hemos omitido el signo A para q y 
w, porque esa notación representa la diferencia entre los estados final e inicial, y en conse- 
cuencia no se aplica al calor y al trabajo, que no son funciones de estado. De igual modo, 
aunque dU es una diferencial exacta (vea el apéndice 4.1 en la p. 113), esto es, una integral 
del tipo Sau, es independiente de la trayectoria, la notación d hace recordar que dq y dw 


o. 


Tabla 4.2 
Convenciones sobre signos de trabajo y calor 





Proceso Signo 





Trabajo efectuado por el sistema — 
sobre los alrededores 


Trabajo efectuado sobre el sistema + 
por los alrededores 
Calor de los alrededores absorbido + 


por el sistema 
(proceso endotérmico) 
Calor del sistema absorbido - 
por los alrededores 
(proceso exotérmico) 





Supondremos que todo el trabajo 
efectuado es del tipo P-V. 


Figura 4.3 


Esquema de una bomba calorimétrica 


de volumen constante. 


Capítulo 4: La primera ley de la termodinámica 


son diferenciales inexactas y en consecuencia dependen de la trayectoria. En este libro usa- 
remos letras mayúsculas para indicar cantidades termodinámicas (como U, P, T y V) que son 
funciones de estado, y letras minúsculas para indicar cantidades termodinámicas (como q y 
w) que no lo son. 

Una aplicación directa de la ecuación 4.6 es en una expansión irreversible de un gas 
contra una presión constante P, donde w = —PAV. Ahora la ecuación de la energía se puede 
escribir como sigue: 


AU =q -PAV 


Como en una expansión AV > 0, la energía interna del sistema disminuye como resultado 
de que el gas efectúa trabajo sobre los alrededores. Si el gas absorbe calor de los alrededores, 
entonces q > 0 y la energía interna del sistema aumenta. Vemos que las convenciones de 
signos de la tabla 4.2 para trabajo y calor son consistentes con la formulación matemática 
de la primera ley. 

La primera ley de la termodinámica es la ley de conservación de la energía: su formu- 
lación se basa en una vasta experiencia en el estudio de relaciones entre diferentes formas 
de energías. En forma conceptual, es fácil captar la primera ley, y en la práctica se puede 
aplicar con facilidad a cualquier sistema. Veamos, por ejemplo, los cambios termoquímicos 
en una bomba calorimétrica adiabática de volumen constante (figura 4.3). Este dispositivo 
nos permite medir el calor de combustión de las sustancias. Es un recipiente de acero inoxi- 
dable sellado herméticamente, de paredes gruesas, aislado térmicamente de sus alrededores. 
(La palabra adiabático quiere decir que no hay intercambio de calor con los alrededores.) 
La sustancia que se investiga se coloca dentro del recipiente, que se llena con oxígeno más o 
menos a 30 atm. La combustión se inicia con una descarga eléctrica entre un par de conduc- 
tores que están en contacto con la sustancia. El calor que se desprende en la reacción puede 


Termómetro Agitador 






Conductor de ignición 


Canasta del calorímetro 


Chaqueta aislada 
Entrada de 


Carr 


Agua 


medirse registrando el aumento de la temperatura del agua que llena la chaqueta interna del 
calorímetro. Usando la capacidad calorífica del calorímetro se puede calcular el cambio de 
energía causado por la combustión, definido por 


AU= q, +w 
= q, -PAV 
= q, (4.8) 


En este arreglo, el volumen se mantiene constante, de modo que PAV = 0, y AU = q,- He- 
mos usado el subíndice v, en q, para recordarnos esta condición. Puede ser que al principio 
la ecuación 4.8 parezca extraña: AU es igual al calor liberado que, como ya dijimos, no es 
una función de estado. Sin embargo, nos hemos restringido a un proceso o trayectoria en 
particular, esto es, algo que se efectúa a volumen constante; en consecuencia, q,, sólo puede 
tener un valor para determinada cantidad del compuesto quemado en el calorímetro. 


4.3 Entalpía 


En el laboratorio, la mayor parte de los procesos químicos y físicos se efectúan bajo presión 
constante, y no a volumen constante. En tales casos se escribe 


AU=q+w= q, - PAV 
o también 
U, — U, = q, — P(V, — V) 


donde el subíndice p indica que el proceso se realiza a presión constante. Cuando se reordena 
la ecuación anterior se obtiene 


dp = (U, + PV,) — (U, + PV,) (4.9) 


Antes habíamos dicho que q no es una función de estado, pero U, P y V sí lo son. Por consi- 
guiente, definiremos una función, llamada entalpía (H), como sigue: 


H = U + PV (4.10) 


donde U, P y V son energía, presión y volumen del sistema. Todos los términos de la ecua- 
ción 4.10 son funciones de estado; H tiene unidades de energía. De la ecuación 4.10 se puede 
escribir el cambio de H como sigue: 


AH = H,- H, = (U, + P,V,) — (U, + P,V,) 


Al igualar P, = P, = P, en un proceso a presión constante, se obtiene, por comparación con 
la ecuación 4.9, 


AH = (U, + PV,) — (U, + PV) =4, 


4.3 Entalpía 
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De nuevo se ha restringido el cambio a una ruta específica, esta vez a presión constante, por 
lo que el cambio de calor, q,, se puede igualar en forma directa con el cambio de la función 
de estado H. 

En general, cuando un sistema cambia del estado 1 al estado 2, el cambio de ental- 


pía es 
AH = AU + A(PV) 
= AU + PAV + VAP + APAV (4.11) 


Esta ecuación se aplica si no se mantienen constantes la presión ni el volumen. El último 
término, APATV, no es despreciable.* Recuerde que, en la ecuación 4.11, tanto P como V 
se refieren al sistema. Si el cambio se hace, por ejemplo, a presión constante, y si la presión 
ejercida por el sistema sobre los alrededores (P,,) es igual a la presión ejercida por los alre- 
dedores sobre el sistema (Py), esto es, 

I 


entonces AP = 0, y la ecuación 4.11 se transforma en 
AH = AU + PAV (4.12) 


De igual modo, para el caso de un cambio infinitesimal que sucede en condiciones de presión 
constante, con la presión externa igual a la presión interna, 


dH = dU + PdV 


¿Cuál es la diferencia entre AU y AH? Ambos términos representan el cambio de ener- 
gía, pero sus valores difieren porque las condiciones no son iguales. Veamos el siguiente 
caso. El calor que se desprende cuando dos moles de sodio reaccionan con dos moles de 
agua, 


2Na(s) + 2H,0(1) — 2NaOH(ac) + H,(8) 


es 367.5 kJ. Como la reacción se efectúa a presión constante, q, = AH = —367.5 kJ. Para 
calcular el cambio de energía interna, según la ecuación 4.12, podemos escribir 


AU = AH — PAV 


Si suponemos que la temperatura es de 25°C y no tenemos en cuenta el pequeño cambio en 
el volumen de la solución, podremos demostrar que el volumen de 1 mol de H, generado a 1 
atm es 24.5 L, por lo que —PAV = —24.5 L atm, o sea —2.5 kJ. Por último, 

AU = -367.5 kJ — 2.5 kJ 


= —370.0 kJ 


* Observe que para un cambio infinitesimal, escribiríamos dH = dU + PdV + VdP + dPdV. Dado que dPdV 
es el producto de dos cantidades infinitesimales, podríamos ignorarlo y tener dH = dU + PdV + VdP. 


Este cálculo demuestra que AU y AH son un poco distintos. La razón de que AH sea 
menor que AU en este caso, es que una parte de la energía interna liberada se usa para 
efectuar el trabajo de expansión del gas (el H, que se genera tiene que empujar el aire de 
regreso), y entonces se desprende menos calor. En general, la diferencia entre AH y AU en 
las reacciones con gases es A(PV), o A(nRT) = RTAn (si T es constante), donde An es el 
cambio en la cantidad de moles de los gases, esto es, 


An = Moroductos — reactivos 


En la reacción anterior, An = 1 mol. Entonces, cuando T = 298 K, RTAn es aproximada- 
mente 2.5 kJ, que es una cantidad pequeña pero no despreciable en un desarrollo exacto. Por 
otra parte, en el caso de reacciones químicas que se llevan a cabo en fases condensadas (lí- 
quidos y sólidos), AV suele ser un número pequeño (<0.1 L por mol de reactivo convertido 
en producto) por lo que PAV = 0.1 L atm, o 10 J, que se puede despreciar frente a AU y AH. 
Entonces, los cambios de entalpía y energía en las reacciones donde no intervengan gases, o 
en casos donde An = 0, las dos son iguales para todo fin práctico. 





4.3 Entalpía 
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que T se refiere en este caso a la temperatura inicial, porque estamos comparando 
reactivos con productos bajo las mismas condiciones. En nuestra reacción, An = (7 
— 7,5) mol = —0.5 mol, por lo que 


AH = AU + RTAn 


(8.314 JK-! mol-1)Q93.32 KX—0.5) 


= —3 226 kJ mol! + 
1 000 J/KJ 


= —3 227 kJ mol”! 


COMENTARIO 


1) La diferencia entre AU y AH es bastante pequeña en esta reacción. La razón es 
que A(PV) (que en este caso es igual a RTAn) es pequeña en comparación con AU 
o AH. Como supusimos un comportamiento de gas ideal (no tuvimos en cuenta el 
cambio de volumen de las fases condensadas), AU tiene el mismo valor, —3 226 kJ 
mol”, sea que el proceso se efectúe a V constante o a P constante, porque la energía 
interna es independiente de la presión o el volumen. De igual modo, AH = —3 227 
kJ mol`‘, ya sea que el proceso se efectúe a V constante o a P constante. El cambio 
de calor q es, sin embargo, —3 226 kJ mol™ a V constante, y —3 227 kJ mol a 
P constante, porque depende de la trayectoria. 2) En nuestros cálculos no tuvimos 
en cuenta las capacidades caloríficas del agua y el dióxido de carbono, porque las 
cantidades formadas de estos compuestos son pequeñas en comparación con el ca- 
lorímetro mismo. Esta omisión no introduce errores graves. 


EJEMPLO 4.4 


Compare la diferencia entre AH y AU en los cambios físicos siguientes: a) 1 mol 
de hielo — 1 mol de agua a 273 K y 1 atm, y b) 1 mol de agua —> 1 mol de vapor a 
373 K y 1 atm. Los volúmenes molares del hielo y el agua, a 273 K, son de 0.0196 L 
mol”* y 0.0180 L mol *, respectivamente, y los volúmenes molares de agua y vapor 
a 373 K son de 0.0188 L mol”! y 30.61 L mol”?, respectivamente. 


RESPUESTA 
En ambos casos se trata de procesos a presión constante: 
AH = AU + A(PV) = AU + PAV 
o bien 
AH — AU = PAV 


(a) El cambio de volumen molar cuando se funde el hielo es 


AV=V(M-V(5 
= (0.0180 — 0.0196) L mol ~! 
= — 0.0016 L mol ` 
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Por consiguiente, 


Il 


(1 atm) (— 0.0016 L mol 5 
— 0.0016 L atm mol ~! 
= — 0.16 J mol ~! 


PAV 


(b) El cambio de volumen molar cuando hierve el agua es 


AV=V (8) VD 
= (30.61 — 0.0188) L mol ~! 


= 30.59 L mol ~? 
Entonces, 
PAV = (1 atm) (30.59 L mol 7?) 
= 30.59 L atm mol 7! 
= 3 100 J mol ~’ 
COMENTARIO 


Este ejemplo muestra con claridad que (AH — AU) es pequeñísima en fases con- 
densadas, pero puede ser bastante apreciable si en el proceso intervienen gases. 
Además, en (a), AU > AH, esto es, el aumento de energía interna del sistema es 
mayor que el calor absorbido por el sistema, porque cuando se funde el hielo hay 
una disminución de volumen. En consecuencia, los alrededores efectúan trabajo 
sobre el sistema. El caso contrario sucede en (b), porque en ese caso el vapor realiza 
trabajo sobre los alrededores. 


Termómetro 












En muchos procesos físicos (como transición de fase) y reacciones químicas (como Vasos 

neutralización ácido-base), se puede medir AH en un calorímetro de presión constante. Para de 
E S -. plástico 

tener un calorímetro de presión constante se pueden embonar dos tazas de plástico para 
café, una dentro de otra, como se ve en la figura 4.4. Como todo el aparato está abierto a la 
atmósfera, la presión es constante, y el cambio térmico del proceso es igual al cambio de 
entalpía. En este aspecto, el calorímetro a presión constante es parecido al calorímetro a 
volumen constante. 


Agitador 
= 








Figura 4.4 

Calorímetro de presión constante formado por dos tazas de plástico para café. La taza exterior 
ayuda a aislar la mezcla de reacción de los alrededores. Se mezclan con cuidado en el calorí- 
metro dos soluciones de volumen conocido, que contienen los reactivos, a la misma temperatu- 
ra. El calor que produce o absorbe la reacción se determina a partir del cambio de temperatura, 
las cantidades y calores específicos de las soluciones usadas, y la capacidad calorífica del Mezcla de 
calorímetro. reacción 
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Para llevar a cabo esta descripción 
de la capacidad calorífica, 
supondremos que no hay cambios 
de fase. 


4.4 Descripción detallada de las capacidades caloríficas 


El concepto de capacidad calorífica se presentó en el capítulo 3. Hasta ahora, en este capítulo 
hemos examinado el uso de la capacidad calorífica en la calorimetría, esto es, la medición 
de cambios térmicos en procesos químicos y físicos. En esta sección examinaremos con más 
detalle la medición de la capacidad térmica. En particular, demostraremos que la capacidad 
calorífica de un gas depende de la naturaleza de un proceso, es decir, de si es a presión cons- 
tante o a volumen constante. 

Cuando se añade calor a una sustancia, su temperatura aumenta. Este hecho es bien co- 
nocido. Pero cuánto aumente la temperatura depende de 1) la cantidad de calor añadido, 2) la 
cantidad de sustancia presente, 3) la naturaleza química y el estado físico de la sustancia y 4) 
las condiciones bajo las cuales se agrega energía a la sustancia. El aumento de temperatura, 
AT, para determinada cantidad de sustancia, se relaciona con el calor agregado, q, mediante 
la ecuación 


q =CAT 
O sea 


C= A JK- (4.13) 


donde C es una constante de proporcionalidad que se llama capacidad calorífica. Como el 
aumento de temperatura depende de la cantidad de sustancia presente, con frecuencia con- 
viene hablar de la capacidad calorífica de 1 mol de sustancia, o capacidad calorífica molar, 
C, donde 

E E E RE (4.14) 
n  nAT 


y n es la cantidad de moles de la sustancia presente en determinada medición. Observe que 
C es una propiedad extensiva, pero que C, como todas las demás cantidades molares, es 
intensiva. 

La capacidad calorífica es una cantidad que se puede medir directamente, Conociendo 
la cantidad de la sustancia que hay, el calor agregado y el aumento de temperatura, se puede 
calcular con facilidad el valor de C, con la ecuación 4.14. Sin embargo, sucede que el valor 
que se calcula depende también de cómo se efectúe el proceso de calentamiento. Aunque 
en la práctica se pueden encontrar muchas condiciones diferentes, sólo consideraremos dos 
casos importantes: a volumen constante y a presión constante. Ya vimos en la sección 4.2 
que, en un proceso a volumen constante, el calor que absorbe el sistema es igual al aumento 
de energía interna, esto es, AU = q, Por consiguiente, la capacidad calorífica C y a volumen 
constante es 


Cy = 


JE 


¿3 
AT 


o bien, expresada en derivadas parciales, 


es Z (4.15) 
V 
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es decir, 
dU = CydT (4.16) 


De igual modo, en el caso de un proceso a presión constante, AH = 4p Por lo que la capaci- 
dad calorífica a presión constante es 


c- AH 
p === 
AT => AP 
y expresada en derivadas parciales, 
oH 
C, = |— ; 
H am 
PpP 
es decir 
dH = C,dT (4.18) 


A partir de las definiciones de Cy y C, se calculan los valores de AU y AH en procesos 
que se efectúan a volumen constante o a presión constante. Integrando las ecuaciones 4.16 y 
4.18 entre las temperaturas T, y T,, el resultado es 


ñ = 
AU = $, Cvar = Cy(T, — 1) = CyAT = nCvAT (4.19) 
T = 
AH = S, CpdT = CT} — T) = C,AT = nCpAT (4.20) 


donde n es la cantidad de moles de la sustancia presente. Hemos supuesto que tanto Cy como 
Cp son independientes de la temperatura. Sin embargo, ello no es siempre cierto. A bajas 
temperaturas (< 300 K), sólo los movimientos traslacionales y rotacionales que se descri- 
bieron en la sección 3.8 aportan a la capacidad calorífica. A mayores temperaturas, cuando 
son apreciables las transiciones entre niveles de energía vibracional, la capacidad calorífica 
aumenta en consecuencia. Los estudios que muestran que la temperatura depende de la capa- 
cidad calorífica demuestran que, en el caso de muchas sustancias, se puede representar con 
una ecuación del tipo Cp = a + bT, donde a y b son constantes en determinada sustancia 
dentro de límites determinados de temperatura. Sin embargo, en la mayor parte de los casos 
si el cambio de temperatura en un proceso es pequeño, de unos 50 K o menos, con frecuencia 
se puede considerar que Cy y £ p son independientes de la temperatura. 

En general, C, y Cp de determinada sustancia no son iguales. La razón es que en un pro- 
ceso a presión constante se debe efectuar trabajo sobre los alrededores, por lo que se requiere 
más calor para elevar la temperatura una cantidad definida en un proceso a presión constante 
que en uno a volumen constante. Por consiguiente, Cp > Cy. Eso es válido para los gases. 
El volumen de un líquido o sólido no cambia en forma apreciable con la temperatura y, en 
consecuencia, el trabajo que efectúa al expandirse es demasiado pequeño, por lo que, para la 
mayoría de los propósitos, Cy y Cp son idénticos para fases condensadas. 


92 


Capítulo 4: La primera ley de la termodinámica 


El siguiente paso es ver cómo difieren Cp y Cy en un gas ideal. Comenzaremos escri- 
biendo 


H=U+PV=U>+mnRT 


Para lograr un cambio infinitesimal dT de temperatura, el cambio de entalpía de determinada 
cantidad de un gas ideal es 


dH = dU + d(nRT) 
= dU + nRdT 


En la anterior ecuación se sustituyen dH = C,dT y dU = C,dT, y entonces 


CpdT = C,dT + nRdT 


Cp = Cy F nR (4.21a) 
Cp — Cy=nR 
Es decir, 
CG- GSR (4.21b) 


Así, en el caso de un gas ideal, la capacidad calorífica molar a presión constante es mayor 
que la capacidad calorífica molar a volumen constante en la cantidad R, la constante del gas. 
En el apéndice B se muestran valores de C, de muchas sustancias. 


EJEMPLO 4.5 


Calcule los valores de AU y AH cuando se calientan 55.40 g de xenón a 300 K 
a 400 K. Suponga un comportamiento de gas ideal y que la capacidad calorífica a 
volumen y presión constantes son independientes de la temperatura. 


RESPUESTA 


El xenón es un gas monoatómico. En la sección 3.8 vimos que Cv= GR = 12.47 

J K~ mol*. Entonces, según la ecuación 4.21b, Cp 3R +R = ÍR = 20.793 K"! ` 
mol”!. La cantidad de 55.40 g de Xe corresponde a 0.4219 mol. De las ecuaciones 
4.19 y 4,20, 


AU=nC,AT 
= (0.4219 mol) (12.47 J K —* mol —*)(400 —300) K 
=526J 

AH= nC,AT 


= (0.4219 mol) (20.79 J K —* mol *)(400 —300) K 
=3877 J 


4.5 Expansión de los gases 


EJEMPLO 4.6 


La capacidad calorífica molar del oxígeno a presión constante es (25.7 + 0.01307) 
J K-* mol *. Calcule el cambio de entalpía cuando se calientan 1.46 moles de O, 
de 298 K a 367 K. 





RESPUESTA 
Según la ecuación 4.20, 


R Cadr = [5 (1.46 molX25.7 + 0.01307) J K-! mol"! dT 
AH = f nēoar = $, 0. mol)(25.7 + 0.0130T) J K=!mo 


367K 
J K~! mol`! 
298 K 


2 
= (1.46 mo) 2537 + FE 


= 3.02 x 10? J 


4.5 Expansión de los gases 


La expansión de un gas ideal es un proceso simple, al que se puede aplicar lo que hemos 
aprendido hasta ahora acerca de la primera ley de la termodinámica. Aunque la expansión de 
un gas ideal no tiene mucha importancia química, nos permite usar algunas de las ecuaciones 
deducidas en las secciones anteriores para calcular los cambios en las cantidades termodiná- 
micas. Revisaremos dos casos especiales: expansión isotérmica y expansión adiabática. 


Expansión isotérmica 


Un proceso isotérmico es aquél en el cual la temperatura se mantiene constante. El trabajo 
que se efectúa en la expansión isotérmica reversible e irreversible se describió con cierto 
detalle en la sección 4.1, y no lo repetiremos aquí. En su lugar veremos los cambios de calor, 
energía interna y entalpía. 

Debido a que en un proceso isotérmico la temperatura no varía, el cambio de energía es 
cero, esto es, AU = 0. Esto es consecuencia de que las moléculas de un gas ideal ni se atraen 
ni se repelen entre sí. En consecuencia, su energía total es independiente de la distancia entre 
ellas, y por consiguiente del volumen. La relación matemática que expresa lo anterior es 


o 


Esta derivada parcial indica que, a temperatura constante, el cambio de energía inter- 
na del sistema con respecto al volumen es cero. Por ejemplo, en un mol de un gas ideal, 


U=3RT y of RT) / yw = 0 . De la ecuación 4.6, 


=0 


T 


AU=q+w=0 
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y entonces 
q= w 


Por lo tanto, en una expansión isotérmica, el calor que absorbe el gas es igual al trabajo que 
efectúa el gas ideal sobre sus alrededores. Al ver la ecuación 4.1 se nota que el calor que ab- 
sorbe un gas ideal al expandirse desde una presión de 15 atm a 1 atm a 300 K es cero en (a), 
1 980 J en (b) y 5 740 J en (c). Como el trabajo máximo se efectuó en un proceso reversible, 
no debe sorprendernos que el calor absorbido sea máximo en (c). 

Por último, también se desea calcular el cambio de entalpía en ese proceso isotérmico. 
Partimos de 


AH = AU + A(PV) 


y vemos que AU = 0, como se mencionó arriba, y como PV es constante a T y n constante 
(ley de Boyle), entonces A(PV) = 0, por lo que AH = 0. En forma alternativa podríamos 
escribir A(PV) = A(nRT). Como la temperatura no cambia y no hay reacción química, tanto 
n como T son constantes y A(nRT) = 0, por lo que AH = 0. 


Expansión adiabática 


Con referencia a la figura 4.1, supongamos que ahora aislamos térmicamente el cilindro de 
sus alrededores, para que no haya intercambio de calor durante la expansión. Eso quiere 
decir que q = 0, y que el proceso es adiabático. En consecuencia, habrá una disminución de 
temperatura y T.ya.mo será constante. Primero supongamos que la expansión es reversible. 
Las dos preguntas que hacemos son: ¿cuál es la relación P — V de los estados inicial y final, 
y cuánto trabajo se hace en la expansión? 

En el caso de una expansión adiabática infinitesimal, la primera ley asume la forma 


dU = dq + dw 
= dw = —PdV = E y 
V 
o bien 
dU __¿W 
nT V 


Observe que dq = 0 y que se ha sustituido la presión externa, de oposición, por la presión 
interna del gas, por ser un proceso reversible. Cuando se sustituye dU = C,,dT en la ecuación 
anterior llegamos a 


= —-R— 4.22) 
> ( 
La integración de la ecuación 4.22 entre los estados inicial y final da como resultado 


Cy — = -R 


Bs dT Y dV 
T T “Y V 
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Cv RO 
T, 


1 V 


Como E — Cy = R en un gas ideal, 


Ç — = (Cp — Cy) In— 
y T (Cp y) V, 


Dividimos ambos lados entre Cy, y entonces 


In 2 - Ce _y Li 
Ti Cy V2 


Vi 
= (y — 1) In— 
Py —U V, 


donde y se llama relación de capacidades caloríficas, y se define por 


qye Ty (4.23) 


En el caso de un gas monoatómico, Cy = FR (vea la sección 3.8) y C, = 3R, por lo que 

y= E o 1.67. Para moléculas diatómicas, Cy = ŠR y Cp = ER , por lo que y = T o 1.4. Se asume que el teorema de 
Por último, llegamos a los siguientes resultados útiles: la equipartición de la energía 
se mantiene aquí. 





T 
M TY 
o bien CN 


—. 


—. _— 
Ka] titi 
LAE. 
v P 
En consecuencia, en un proceso adiabático, la relación P — V es 
; PV? = PV} (4.24) 


Recuerde las condiciones bajo las cuales se dedujo esta ecuación: se aplica a un gas ideal así 
como a un cambio adiabático reversible. La. ecuación 4.24 difiere de la ley de Boyle (P, V, = 


P,V,) por el exponente y, porque en un proceso de expansión adiabático la temperatura no 
se mantiene constante. 


El trabajo que se efectúa en un proceso adiabático es 


des fav sAr= f? cvar 


= Cy(T, — 1) (4.25) 
= nCy(T, — T,) 
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Figura 4.5 


Como U es una función de estado, AU es la misma sin 
importar que el cambio en el gas desde P,, V}, T, hasta P,, 
V,, T, se haga en forma directa o indirecta. 


Esta comparación demuestra que no 
todos los procesos reversibles llevan 
a cabo la misma cantidad de trabajo. 





Isotérmico 


Adiabático 





donde T, < T,, porque el gas se expande. Supondremos que C, es independiente de la tem- 
peratura. 

La aparición de la cantidad PR en la ecuación 4.25 podrá parecer extraña, porque el 
volumen no se mantiene constante. Sin embargo, la expansión adiabática (de P,, V,, T, a P,, 
V,, T,) puede concebirse como un proceso de dos etapas, como se ve en la figura 4.5. Pri- 
mero el gas se expande isotérmicamente desde P, V, hasta Py, V, a T,. Como la temperatura 
es constante, AU = 0. A continuación el gas se enfría a volumen constante, de T, a T,, y su 
presión baja desde P? hasta P,. En este caso, AU = nC, (T, — T,), que es la ecuación 4.25. 
El hecho de que U sea una función de estado nos permite analizar el proceso empleando una 
ruta diferente. 

Los ejemplos 4.1 y 4.7 demuestran que se realiza menos trabajo en una expansión adia- 
bática reversible que en una expansión isotérmica reversible. En el segundo caso, se absorbe 
calor de los alrededores para compensar el trabajo que efectúa el gas, lo cual no sucede en 
un proceso adiabático, y por eso baja la temperatura. En la figura 4.6 se ven gráficas de las 
expansiones isotérmicas y adiabáticas. 

Por último, es necesario considerar qué sucede en una expansión adiabática irreversible. 
Supongamos que comenzamos con un gas ideal a P,, V, y T}, y que P, es la presión externa 
constante. El volumen y la temperatura finales del gas son V, y T). De nuevo, q = 0, y en- 
tonces 


AU =nCy(T, —T,) = w = — P,(V,—V,) (4.26) 


Además, de acuerdo con la ecuación del gas ideal, escribimos 





nRT- 
== y h= 2 
P P, 


Figura 4.6 


Gráficas de presión en función de volumen, de una expansión adiabática reversible y una isotér- 
mica reversible, de un gas ideal. En cada caso, el trabajo que se lleva a cabo en la expansión se 
representa con el área bajo la curva. Observe que la curva tiene mayor pendiente en la expansión 
adiabática, porque y es mayor que uno. En consecuencia, el área es menor en el caso isotérmico. 


4.5 Expansión de los gases 


EJEMPLO 4.7 


Una cantidad de 0.850 mol de un gas ideal monoatómico que está a una presión 
inicial de 15.0 atm y a 300 K, se deja expandir hasta que su presión final es de 1.00 
atm (vea el ejemplo 4.1). Calcule el trabajo efectuado, si la expansión se efectúa en 
forma adiabática y reversible. 


RESPUESTA 


Lo primero que hay que hacer es calcular la temperatura final 7,, lo cual E un 
proceso de tres pasos. Primero hay que evaluar V,, si V, = nRT./P.. 


E (0.850 mol)(0.08206 L atm K~! mol~!)(300 K) 
! 15.0 atm 
=140L 


A continuación se calcula el valor de V,, usando la siguiente relación: 
P A E P V3 


1/ 
V, = E 


3/5 
v= 1%) aL) =71L 
P, 1.00 








Por último, tenemos que P, V, = nRT, o sea 


PV, (1.00 atmX(7.1 L) 


= aR (0.850 molX0.08206 L atm K~! mol! 
=102K 


Por consiguiente, 


AU = w = n(n - T,) 
= (0.850 mol)(12.47 J K-! mol-!)(102 — 300) K 
= -21x10 J 


Al sustituir las ecuaciones de V, y V, en la ecuación 4.26, obtenemos 


nRT, nRT, 
P2 P, 











CUR pp Tı) = —P, 


Por lo tanto, al conocer las condiciones iniciales y P,, podemos despejar a T, y entonces se 
termina el trabajo (vea el problema 4. 34). y 

La disminución de la temperatura, o el efecto refrigerante que ocurre en una expansión 
adiabática, tiene algunas consecuencias prácticas interesantes. Un ejemplo familiar es la 
formación de niebla cuando se destapan las botellas de refresco, o se descorcha la champa- 
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ña. Inicialmente, las botellas están presurizadas con dióxido de carbono y aire, y el espacio 
sobre el líquido está saturado con vapor de agua. Cuando se quita la tapa, los gases salen 
bruscamente. El proceso se efectúa tan rápidamente que la expansión de los gases se puede 
comparar con una expansión adiabática. El resultado es que la temperatura baja y el vapor de 
agua se condensa y forma la niebla que se observa. 

La licuefacción de gases se basa en el mismo principio. En el caso normal, los pasos 
son 1) comprimir un gas en forma isotérmica, 2) dejar que el gas comprimido se expanda 
adiabáticamente, 3) volver a comprimir el gas frío en forma isotérmica, y así sucesivamente, 
hasta que el gas se condensa en estado líquido. 


4.6 Termoquímica 


En esta sección aplicaremos la primera ley de la termodinámica a la termoquímica, que es el 
estudio de los cambios de energía en las reacciones químicas. 


Entalpía de formación estándar 


Casi siempre, las reacciones químicas implican cambios de calor. Se puede definir al calor 
de reacción como el cambio térmico que sufren los reactivos cuando están a determinada 
temperatura y presión y se transforman en productos a la misma temperatura y presión. En 
un proceso a presión constante, el calor de reacción q, es igual al cambio de entalpía de la 
reacción, A, H, donde el subíndice r indica reacción. Una reacción exotérmica es un proceso 


que emite calor a sus alrededores, en el cual A, H es negativa; en una reacción endotérmica, 


A, H es positiva, porque el proceso absorbe calor de sus alrededores (figura 4.7). 
Veamos la siguiente reacción: 


C(grafito) + O(g) — CO(g) 


Cuando 1 mol de grafito se quema en un exceso de oxígeno a 1 bar y 298 K, para formar 
Í mol de dióxido de carbono a la misma temperatura y presión, se emiten 393.5 kJ de ca- 


Reactivos Productos 
5 
a 
T 
zZ A, H<0 AH>0 
W 

Productos Reactivos 

(a) (b) 


Figura 4.7 


Cambios de entalpía en (a) una reacción exotérmica y (b) una reacción endotérmica. 


lor.* El cambio de entalpía en este proceso se llama entalpía estándar de reacción y se 
representa por A, H°. Sus unidades son kJ (mol de reacción)”*. Un mol de reacción es cuan- 
do las cantidades adecuadas de moles de sustancias (las especificadas por los coeficientes 
estequiométricos) del lado izquierdo se convierten en las sustancias del lado derecho de la 
ecuación. Expresaremos A, H° de la combustión del grafito como —393.5 kJ mol”!, que se 
define como el cambio de entalpía cuando los reactivos en sus estados estándar se convierten 
en el producto en su estado estándar. El estado estándar se define como sigue: en el caso 
de un sólido o líquido puro, es el estado a la presión P = 1 bar (vea la sección 1.2) a cierta 
temperatura 7. En el caso de un gas puro, el estado estándar se refiere al hipotético gas ideal 
a una presión de 1 bar y a cierta temperatura de interés. El símbolo de un estado estándar es 
el subíndice cero. 

En general, el cambio de entalpía estándar en una reacción química se puede concebir 
como la entalpía total de los productos menos la entalpía total de los reactivos: 


A, H° = EvH (productos) — EvH? (reactivos) 


donde H° es la entalpía molar estándar, y v es el coeficiente estequiométrico. Las unidades de 
H’ son kJ mol”, y v es un número sin unidades. Para la reacción hipotética 


aA + bB — cC + dD 
la entalpía estándar de reacción es 
A, H° = cH°(C) + dH°(D) — aH?(A) — DHAB) 


Sin embargo, nosotros no podemos medir los valores absolutos de la entalpía molar de sus- 
tancia alguna. Para sortear este dilema usaremos la entalpía molar estándar de formación 
(A;H°) de reactivos y productos, cuyo subíndice f representa “formación”. La entalpía molar 
estándar de formación es una cantidad intensiva. Es el cambio de entalpía cuando se forma 
una mol de un compuesto a partir de los elementos que lo forman, a 1 bar y 298 K/El cambio 
de entalpía estándar, en la reacción anterior, se puede escribir entonces como 


A, H° = cA¡HAC) + dA¿¡B(D) — aA¿H(A) — LA¿HAB) (4.27) 
En general, escribiremos 
A, H° = EvA¿H (productos) — EvA,H (reactivos) (4.28) 
Para la formación de CO, que se muestra arriba, la entalpía estándar de reacción es 


A, H° = A;H°(CO,) — A¿H (grafito) — A¿H? (0,) 
= -393.5 kJ mol`! 
* La temperatura durante la combustión es mucho más elevada que 298 K, pero estamos midiendo el cambio 


térmico total entre los reactantes que se encuentran a 1 bar y 298 K y los productos a 1 bar y 298 K. Por lo tanto, el 
calor que se desprende cuando el producto se enfría hasta 298 K es parte de la entalpía de reacción. 
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Para simplificar, expresaremos 
A,H? en kJ mol”. 


El estado estándar sólo se define en 
términos de presión. 
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Los alótropos son dos o más 
formas del mismo elemento que 
difieren en propiedades físicas y 
químicas. 


Por convención, en forma arbitraria se asigna un valor cero a A; H’ a los elementos en forma 
de sus alótropos más estables, en determinada temperatura. Si se escoge 298 K, entonces 


A¡H(0,)=0 
A; H(grafito) =o 


porque el O, y el grafito son las formas alotrópicas estables del oxígeno y el carbono, respec- 
tivamente, a esta temperatura. Ahora bien, ni el ozono ni el diamante son la forma alotrópica 
más estable a 1 bar y 298 K, por lo que entonces 


A; H0) +0 y AH? (diamante) = 0 
La entalpía estándar de la combustión del grafito se puede escribir ahora como sigue: 
A;H° = A; H°(CO,) = — 393.5 kJ mol”' 


Entonces, la entalpía molar de formación del CO, es igual a la entalpía estándar de la reac- 
ción. 

No hay ningún misterio en la asignación de un valor cero a Á, H° de los elementos. 
Como se mencionó antes, no podemos determinar el valor absoluto de la entalpía de una 
sustancia. Sólo se pueden presentar valores relativos a una referencia arbitraria. En termodi- 
námica, lo que nos interesa principalmente son cambios de H. Aunque todo valor de A, H 
asignado arbitrariamente a un elemento funcionaría, con cero los cálculos se simplifican. La 
importancia de las entalpías molares estándar de formación es que una vez conocidos sus 
valores se pueden calcular las entalpías de reacción. Los valores de A He se obtienen ya sea 
con el método directo o el indirecto, que se describirán a continuación. 


Método directo. Este método para medir A, H° funciona en compuestos que se pueden sin- 
tetizar con facilidad a partir de sus elementos. La formación de CO, a partir de grafito y O, 
es un ejemplo de ello. Otros compuestos que se pueden sintetizar a partir de sus elementos 
son SFe P¿0 ¡0 y CS,. Las ecuaciones que representan las síntesis son 


S(rómbico) + 3F(g) — SFs(g) A,H* = —1 209 kJ mol” ' 
4P(blanco) + 50,(g) > P¿Ojo(s)  A,H° = —2 984.0 kJ mol”' 
C(grafito) + 2S(rómbico) > CS,(1) A,H° = 89.7 kJ mol! 


Observe que S(rómbico) y P(blanco) son los alótropos más estables del azufre y el fósforo, 
respectivamente, a 1 bar y 25°C, por lo que sus valores de Aș H? son cero. Como en el caso 
del CO,, la entalpía estándar de reacción (A, H°) de las tres reacciones que se presentaron es 
igual a A, A? del compuesto, en cada caso. 


Método indirecto. La mayor parte de los compuestos no se pueden sintetizar directamente 
a partir de sus elementos. En algunos casos las reacciones suceden con demasiada lentitud, 
o no suceden, o hay reacciones secundarias que producen otros compuestos y no el producto 
que se quiere obtener. En esos casos, el valor de A, H’ se puede determinar con un método 
indirecto, basado en la ley de Hess. La ley de Hess (llamada así en honor al químico suizo 


- 
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Germain Henri Hess, 1802-1850) se puede enunciar como sigue: cuando los reactivos se 
convierten en productos, el cambio de entalpía es igual si la reacción se efectúa en un paso 
o en una serie de pasos. En otras palabras, si se puede descomponer una reacción en una 
serie de reacciones en las cuales se puedan medir los valores de A,H”, se puede calcular el 
valor de A, H° de la reacción total. La lógica de la ley de Hess es que como la entalpía es una 
función de estado, su cambio es independiente de la trayectoria. 

Una analogía sencilla de la ley de Hess es la siguiente: supongamos que usted va del 
primero al sexto piso de un edificio, en un elevador. Su ganancia de energía potencial gra- 
vitacional (que corresponde al cambio de entalpía del proceso total) es igual si usted va 
directamente a ese piso, o para en cada piso durante la subida (romper la reacción en una 
serie de pasos). 

Aplicaremos la ley de Hess para calcular el valor de A, H? del monóxido de carbono. La 
síntesis de CO a partir de sus elementos es 


C(grafito) + 20,8) > CO (2) 


Sin embargo, no se puede quemar grafito en oxígeno sin formar también algo de CO,, así 
que ese método no funcionará. Para sortear esta dificultad se pueden efectuar por separado 
las dos reacciones siguientes, que sí proceden hasta su terminación: 


(1) C(grafito) + Ox(g) > CO,(g) A, H? = -393.5 kJ mol`! 
(2) CO(g) + 3 0,(g) > CO,(g) A, H° = -283.0 kJ mol” 


Primero, invertimos la ecuación 2 para tener: 


l -1 
l (3) CO8) => CO(g) + 2 0,3) AH ° = +283.0 kJ mol Cuando se invierte una reacción, 
jii i A, H° cambia de signo. 
Debido a que las reacciones químicas se pueden sumar y restar como ecuaciones al gebraicas, 


haremos la suma de 1 + 3 para obtener 


(4) C(grafito) + $ 0,(g) > CO(g) A,H° = —110.5 kJ mol`! 


Por lo tanto, A, H° (CO) = —110.5 kJ mol”. Si se observa en retrospectiva, la reacción 
general es la formación de CO, (reacción 1), que se puede descomponer en dos partes (reac- 
ciones 2 y 4). La figura 4.8 muestra el esquema general de nuestro procedimiento. 


(a) (b) C(grafito) + O,(g) 


CO(g) +0»(9) E CO(g) + 502(9) 
Pl hd y 
¡e 
Ww 
C(grafito) + O2(9) ————————=> CO;(9) 
COx2(9) 


Figura 4.8 
(a) La formación de CO, a partir de grafito y O, se puede descomponer en dos pasos. (b) El 
cambio de entalpía de la reacción total es igual a la suma de los cambios de entalpía de los dos 


pasos. 
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La regla general para aplicar la ley de Hess es que se debe formular una serie de ecua- 
ciones químicas (que correspondan a una serie de pasos) de tal modo que, cuando se sumen, 
todas las especies se simplifiquen excepto los reactivos y productos que aparezcan en la 
reacción general. Esto quiere decir que se busca que los elementos estén a la izquierda y los 
compuestos de interés a la derecha de la flecha. Para lograrlo, con frecuencia se debe multi- 
plicar una o todas las ecuaciones que representan los pasos individuales, por los coeficientes 
adecuados. Lo que sigue es otro ejemplo donde se muestra este método. 
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Tabla 4.3 
Entalpías molares de formación estándar a 298 K y 1 bar 
para algunas sustancias inorgánicas y orgánicas 


Sustancia AjH?/KJ - mol”! Sustancia AjH*IKJ - mol" 
C(grafito) 0 CHa(g) 74.85 
C(diamante) 1.90 C2H6(8) —84.7 
CO(g) —110.5 C3Hs(g) —103.8 
COx(g) 393.5 CH (2) 226.6 
HF (g) —268.6 C2H4(8) ILA 
HCI (8) —92,3 CóHs(1) 49,04 
HBr(g) —36.4 CH30H (1) —238.7 
HI(g) 26.48 C2H50H (1) 277.0 
H20(g) —241.8 CH3¿CHO (1) 192.3 
H20(1) —285.8 HCOO H(/) —424.7 
NH x(g) —46.3 CHCOOH (1) 484.2 
NO (g) 90.4 CHet) -1274.5 
NO 2(g) 33.9 C12H2011(5) =2 221.7 
N204(g) 9.7 
N0(g) 81.56 
Os(g) 142.7 
SOx(g) 296.1 
SOs(g) 395.2 


1 PP 


En la tabla 4.3 hay una lista de los valores de A, H? de varios compuestos inorgánicos y 
orgánicos comunes. (Una lista más extensa se encuentra en el apéndice B.) Observe que los 
compuestos difieren no sólo en la magnitud de Aç HP, sino también en el signo. El agua y 


otros compuestos que tienen valores negativos de A, H°están “cuesta abajo” en la escala de 
entalpías, en relación con sus elementos componentes (figura 4.9). Estos compuestos tien- 


CoH2(9) 


A¡H? = 226.6 kJ mol”? 


H2(9) + ¿02(9) 





2C (grafito) + H,(g) 


A¡H*/kJ:mol”* 
o 


A;H° = —285.8 kJ mol”! 
Figura 4.9 


Dos compuestos representativos con valores 





negativo y positivo de A, H°., 
HO) g p f 
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den a ser más estables que los que tienen valores positivos de Aç H°. La razón es que debe 
agregarse energía a los primeros, para descomponerlos en sus elementos, mientras que los 
últimos se descomponen con desprendimiento de calor. 


EJEMPLO 4.9 


El metabolismo es la descomposición en etapas del alimento que comemos, para 
suministrar energía para el crecimiento y las funciones orgánicas. Una ecuación 
general de este complejo proceso representa la degradación de la glucosa (C¿H,,04) 
en CO, y H,O: 


C,H O(s) + 60,(g) —> 6CO,(g) + 6H,0(1) 


Calcule la entalpía estándar de esta reacción, a 298 K. 





RESPUESTA 


De acuerdo con la ecuación 4.28, 
A,H* = [6A¡H*(CO») + 6A¡H*(H,0)] — [A+ H*(CóH1206) + 6A H° (02) 
Usando los valores de A¿H? de la tabla 4.3, 


A,H* = 6(-393.5 kJ mol"!) + 6(—285.8 kJ mol-!) — (—1 274.5 kJ mol”!) 
= -2 801.3 kJ mol”! 


COMENTARIO 

1) En este caso, a la entalpía de reacción también se le llama entalpía de combus- 
tión. Se desprende la misma cantidad de calor si se quema 1 mol de glucosa en 
el aire, o se deja que el proceso metabólico la descomponga. 2) En las tablas de 
valores de A¿A?, no sólo se debe encontrar el compuesto correcto, sino también el 
estado físico adecuado. Por ejemplo, el valor de A¿H? del agua líquida a 298 K y 1 
bar es —285.8 kJ mol”!, mientras que el del vapor de agua es —241.8 kJ mol”. La 
diferencia, 44.0 kJ mol”, es la entalpía de vaporización a 298 K: 


H,0(1) > H,0(8) A aH? = 44.0 KJ mol ' 


3) El proceso metabólico es extremadamente complejo y comprende muchos pa- 
sos. Sin embargo, como H es una función de estado, se puede calcular el valor de 
A, H° simplemente a partir de los valores de A¿H? de los reactivos y los productos 
finales. 


Dependencia entre entalpía de reacción y temperatura 


Supongamos que se ha medido la entalpía estándar de una reacción a cierta temperatura, 
digamos a 298 K, y se desea conocer su valor a 350 K. Una forma de determinarlo es repetir 


la medición a la mayor temperatura. Por fortuna, también se puede obtener la cantidad que 
se busca mediante datos termodinámicos tabulados, sin hacer otro experimento. En cualquier 
reacción, el cambio de entalpía a determinada temperatura es 


A,H = EH(productos) — YH(reactivos) 


Para ver por qué la entalpía de reacción en sí misma (A, H) cambia con la temperatura, dife- 
renciaremos esta ecuación con respecto a la temperatura a presión constante, como sigue: 


VA¡H| [0% H(productos) _ [0 2_H(reactivos) 
oT ), OT p OT p 


= 2 Cp (productos) — > Cp (reactivos) 
T (4.29) 


porque (H/T), = Cp. La ecuación 4.29 se integra como sigue: 
2 T 
J dA,H = A,H, — A,H, = de ACpdT = ACp(T, — T,) (4.30) 


donde A, H, y A,H, son las entalpías de reacción a T, y T,, respectivamente. A la ecuación 
4.30 se le conoce como ley de Kirchhoff (por Gustav-Robert Kirchhoff, físico alemán, 1824- 
1887). Esta ley sostiene que la diferencia entre las entalpías de una reacción a dos tempera- 
turas distintas no es más que la diferencia entre las entalpías de calentamiento de productos y 
reactivos desde T, hasta T, (figura 4.10). Observe que para deducir esta ecuación supusimos 
que todos los valores de Cp son independientes de la temperatura. En caso contrario se deben 
expresar en función de T en la integración, como se mencionó en la sección 4.4, 


AHo 
Reactivos a T; —————————=> Productos a Ta 


Cp(reactivos)AT Cp(productos)AT 


Reactivos a T, —————————= Productos a T, 
AH, 


Figura 4.10 

Esquema que muestra la ley de Kirchhoff (ecuación 4.30). El cambio de entalpía es A, H, = 
A, H, + ACAT, — T,), donde AC, es la diferencia entre las capacidades caloríficas de produc- 
tos y reactivos. 
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4.7 Energías de enlace y entalpías de enlace 


Como las reacciones químicas consisten en rupturas y formaciones de enlaces químicos 
en las moléculas de reactivos y productos, es claro que para comprender bien la naturaleza 
termoquímica de las reacciones se requiere un conocimiento detallado de las energías de 
enlace. La energía de enlace es la que se requiere para romper un enlace entre dos átomos. 
Veamos la disociación de 1 mol de moléculas de H, a 298 K y 1 bar: 


H,(g) > 2H(g) A,H” = 436.4 kJ mol`’ 


Es tentador asignar un valor de 436.4 kJ mol”' a la energía del enlace H—H; sin embargo, el 
caso es más complicado. En realidad, lo que se mide es la entalpía del enlace de H,, y no su 
energía de enlace. Para comprender la diferencia entre estas dos cantidades, veamos primero 
lo que significa energía de enlace. 

La figura 4.11 muestra la curva de energía potencial de la molécula de H,. Comenza- 
remos preguntando cómo se formó la molécula. Al principio, los dos átomos de hidróge- 
no están alejados y no ejercen influencia entre sí. Al acortar la separación, la atracción de 
Coulomb (entre electrón y núcleo) y la repulsión de Coulomb (entre electrón y electrón y 
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Figura 4.11 

Curva de energía potencial de la molécula de H, en función de la distancia internuclear +. La 
recta horizontal corta representa el nivel de energía vibracional mínima (la energía de punto 
cero) de la molécula. Los cruces de esta línea con la curva indican las longitudes de enlace 
mínima y máxima durante una vibración. 


entre núcleo y núcleo) comienzan a afectar cada átomo. Como la atracción supera a la re- 
pulsión, la energía potencial del sistema disminuye al disminuir la separación. Este proceso 
continúa hasta que la fuerza neta de atracción llega a un máximo y causa la formación de 
una molécula de hidrógeno. La reducción posterior de la distancia aumenta la repulsión, y la 
energía potencial crece en forma muy pronunciada. El estado de referencia (energía poten- 
cial cero) corresponde a dos átomos de H con una separación infinita. La energía potencial 
es una cantidad negativa del estado enlazado (esto es, H3), y se desprende energía en forma 
de calor como resultado de la formación del enlace. 

Las propiedades más importantes de la figura 4.11 son el punto mínimo de la curva de 
energía potencial del estado enlazante, que representa el estado más estable de la molécula, 
y la distancia correspondiente de separación, llamada distancia de equilibrio. Sin embargo, 
las moléculas tienen movimientos vibratorios constantes, que persisten aun en el cero abso- 
luto. Además, las energías asociadas con la vibración, como las energías de un electrón en 
un átomo, están cuantizadas. La energía vibracional mínima no es cero, sino igual a > ho, y 
se llama energía de punto cero, y v es la frecuencia de vibración del H,. En consecuencia, 
los dos átomos de hidrógeno no se pueden mantener rígidamente en la molécula, como es 
el caso cuando una molécula se sitúa en el punto mínimo. En su lugar, el estado vibratorio 
más bajo del H, se representa por la línea horizontal. Las intersecciones entre esta línea y la 
curva de energía potencial representan las dos longitudes de enlace extremas durante el curso 
de una vibración. Podremos seguir hablando de distancia de equilibrio en este caso, aunque 
técnicamente es el promedio de las dos longitudes de enlace extremas. La energía de enlace 
del H, es la distancia vertical desde el nivel mínimo de energía vibracional hasta el estado de 
referencia de energía potencial cero. 

El cambio de entalpía medido (436.4 kJ mol”) no debe identificarse con la energía de 
enlace del H,, por dos razones. La primera es que al disociarse, la cantidad de moles de gas 
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se duplica y en consecuencia el trabajo realizado por la expansión del gas se efectúa sobre 
los alrededores. El cambio de entalpía (AH) no es igual al cambio de energía interna (AU) 
el cual es la energía de enlace, sino que se relaciona con él mediante la ecuación 


AH = AU + PAV 


En segundo lugar, las moléculas de hidrógeno tienen energías rotacionales, de vibración y 
de traslación antes de disociarse, mientras que los átomos de hidrógeno sólo tienen energía 
de traslación. Por ello, la energía cinética total del reactivo es distinta de la del producto. 
Aunque estas energías cinéticas no importan en la energía de enlace, inevitablemente su 
diferencia se incorpora en el valor de A, H°. En consecuencia, aunque la energía de enlace 
tiene una base teórica, por razones prácticas usaremos las entalpías de enlace para ayudarnos 
a estudiar los cambios de energía en las reacciones químicas. 


Entalpía de enlace y entalpía de disociación de enlace 


Con respecto a las moléculas diatómicas, como la de H, y los siguientes ejemplos, 


N,(2) —>2N(g) AH 941.4 kJ mol`! 


HC1(g) —H(g) + Cl(g) A,H? = 430.9 kJ mol”! 


la entalpía de enlace tiene un significado especial, porque sólo hay un enlace en cada molé- 
cula, de modo que el cambio de entalpía se puede asignar de forma inequívoca a ese enlace. 
Por esta razón usaremos el término entalpía de disociación de enlace en el caso de moléculas 
diatómicas. Las moléculas poliatómicas no son tan directas. Con mediciones se demuestra 
que la energía necesaria para romper el primer enlace O—H en el H,O, por ejemplo, es dis- 
tinta de la necesaria para romper el segundo enlace O—H: 


502 kJ mol`! 


H,O(g) > H(g) +0H(g) — A,H 


427 kJ mol * 


II 


OH(2) — H(g) + O(g) A,H 


En cada caso, se rompe un enlace O—H, pero el primer paso es más endotérmico que el 
segundo. La diferencia entre los dos valores de A, H parece indicar que el segundo enlace 
O—H sufre un cambio, porque se ha alterado el ambiente químico. Si hubiera que estudiar 
el proceso de ruptura del enlace O—H en otros compuestos, como H,O, CH¿OH, etc., se 
encontrarían otros valores de A, H°. En consecuencia, en el caso de moléculas poliatómicas 
sólo se puede hablar de entalpía promedio de determinado enlace. Por ejemplo, se puede me- 
dir la entalpía del enlace O—H en TÚ distintas moléculas poliatómicas, y obtener la entalpía 
promedio del enlace O—H, dividiendo entre 10 la suma de esas entalpías. Entonces, cuando 
usemos el término entalpía de enlace, se entiende que uno se refiere a una cantidad prome- 
dio, mientras que la entalpía de disociación de enlace indica un valor medido con exactitud. 
La tabla 4.4 es una lista de las entalpías de varios enlaces químicos comunes. Como se puede 
ver, los triples enlaces son más fuertes que los dobles enlaces, que a su vez son más fuertes 
que los enlaces sencillos. 

La utilidad de las entalpías de enlace es que nos permiten estimar valores de A, H° cuan- 
do no hay disponibles datos termoquímicos precisos (esto es, valores de A;H°). Como se 
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Tabla 4.4 

Entalpías promedio de enlace, kJ - mol-* 

Enlace Entalpía de enlace Enlace Entalpía de enlace 
H-H 436.4 C=S 255 
H-N 393 C=S 477 
H-O 460 N—N 393 
H-S 368 N=N 418 
H-P 326 N=N 941.4 
H—F 568.2 N—O 176 
H-CI 430.9 N—P 209 
H-Br 366.1 O-O 142 
H-I 298.3 O=0 498.8 
C-H 414 O-P 502 
C-C 347 O=S 469 
GZA 619 P-P 197 
C=C 812 P-P 490 
C-N 276 S-S 268 
C=N 615 S—S 351 
C=N 891 F-F 150.6 
C—O 351 Cl-Cl 242.7 
c=0* 724 Br-Br 192.5 
C-P 264 HI 151.0 





“ En el caso de las moléculas diatómicas, las entalpías de enlace tienen más cifras significativas 
que en el de las moléculas poliatómicas, porque las anteriores son cantidades directamente 
medibles, y no promedios de muchos compuestos, como sucede con las moléculas poliatómicas. 

P La entalpía del enlace C=0 en el CO) es 799 kJ mol— L, 


requiere energía para romper enlaces químicos, y la formación de éstos es acompañada por 
un desprendimiento de calor, se pueden estimar los valores de A, H°? contando la cantidad 
total de enlaces que se rompen y se forman en la reacción, y anotando todos los cambios de 
energía correspondientes. La entalpía de reacción en fase gaseosa es 


A, H° = YEE(reactivos) — YEE(productos) 
= consumo total de energía — energía total liberada (4.31) 
Aquí, EE representa la entalpía promedio de enlace. Tal como está escrita, la ecuación 4.31 
toma en cuenta la convención de signos para A, H°. Si el consumo total de energía es mayor 


que la energía total desprendida, el valor de A, A? es positivo y la reacción es endotérmica. 
De manera inversa, si se desprende más energía que la que se absorbe, el valor de A, H? 
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Átomos Átomos 
— > EE(productos) > EE(reactivos) 
Ky o 
o, Moléculas 2 Moléculas 
= de producto E de reactivo 
w w 
> EE(reactivos) — > EE(productos) 
Moléculas Moléculas 
de reactivo de producto 
(a) (b) 
Figura 4.12 


Cambios de entalpía de enlace en (a) una reacción endotérmica, y (b) una reacción exotérmica. 


es negativo y la reacción es exotérmica (figura 4.12). Si todos los reactivos y productos 
son moléculas diatómicas, entonces la ecuación 4.31 obtendrá resultados exactos, porque 
se conocen con exactitud las entalpías de disociación de moléculas diatómicas. Si algunos o 
todos los reactivos y productos son moléculas poliatómicas, la ecuación 4.31 sólo producirá 
resultados aproximados, porque las entalpías de enlace involucradas en los cálculos serán 


valores promedio. 


4.7 Energías de enlace y entalpías de enlace 11 


EJEMPLO 4.11 


Estime la entalpía de combustión del metano 
CH,(g) + 20(g) > CO,(g) + 2H,0 (g) 


a 298 K y 1 bar, usando las entalpías de enlace en la tabla 4.4. Compare el resul- 
tado con el que se calculó a partir de las entalpías de formación de productos y 
reactivos. 





RESPUESTA 


El primer paso es contar la cantidad de enlaces rotos y la cantidad de enlaces for- 
mados. Esto se hace mejor con una tabla 





Tipo de Cantidad de Entalpía de Cambio de 
enlaces rotos enlaces rotos enlace, kj mol! entalpía, kJ mol” 
AAA AA A A A A A a A 
C-H 4 414 1656 

O=0 2 498.8 997.6 

Tipo de Cantidad de Entalpía de Cambio de 
enlaces rotos enlaces rotos enlace, k) mol™™ entalpía, kJ mol” 
C=0 2 799 1 598 

O-H 4 460 1840 


Según la ecuación 4.31, 


ArH’ = [(1 656 kJ mol~! + 997.6 kJ mol”*) — (1 598 kJ mol”! + 1 840 kJ mol~')] 
= —784.4 kJ mol”! 


Para calcular el valor de A, H° usando la ecuación 4.28, en la tabla 4.3 consultamos 
los valores de A¿H? y entonces escribimos 


A,H* = [A¡H*(CO)) + 2AH"(H,0)] — [Ar H° (CH4) + 2A¡H*(0))] 
= [-393.5 kJ mol"! + 2(-241.8 kJ mol-!)] — (-74.85 kJ mol!) 
= -802.3 kJ mol! 





COMENTARIO 


La concordancia entre el valor estimado de A, H° usando las entalpías de enlace 
y el valor real de A, H° es bastante buena en este caso. En general, mientras más 
exotérmica (o endotérmica) sea la reacción, la coincidencia es mejor. Si el valor 
real de A, H° es una cantidad positiva o negativa pequeña, el valor que se obtiene a 
partir de las entalpías de enlace no es fiable. Esos valores hasta pueden indicar un 


signo incorrecto de la reacción. 
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Ecuaciones clave 





w = —P., AV 


w = -nRT In 2 = —NRT In A 
V P. 


l 2 


AU =q +w 
dU = dq + åw 
H=U+PV 
a-f 
Y 
[e 
P 
AU = næ®& AT 
AH = nCpAT 
Cp — Cy = nR 
PV? = PV} 
A,H* = Y vA¡H (productos) 
— Y vA¡H (reactivos) 


AH: = A-H; = ACp(T, — T,) 


A,H* = > EE(reactivos) — > EE(productos) 


(Trabajo de expansión irreversible de un gas) 


(Trabajo de expansión isotérmica reversible de un gas ideal) 


(Primera ley de la termodinámica) 


(Primera ley de la termodinámica) 


(Definición de entalpía) 


(Capacidad calorífica a volumen constante) 


(Capacidad calorífica a presión constante) 


(Cambio de energía interna) 


(Cambio de entalpía) 


(Diferencia de capacidades caloríficas en un gas ideal) 


(Expansión adiabática reversible de un gas ideal) 


(Entalpía de reacción estándar) 


(Ley de Kirchhoff) 


(Entalpía de reacción estándar) 


(4.2) 
(4.5) 


(4.6) 
(4.7) 
(4.10) 


(4.15) 


(4.17) 


(4.19) 
(4.20) 
(4.21) 
(4.24) 
(4.28) 


(4.30) 
(4.31) 





APÉNDICE 4,1 


Diferenciales exactas e inexactas 


Como en el apéndice 3.2, examinaremos una función z de dos variables, x y y: 
2 = f(x, y) 


Si hay un cambio infinitesimal en x con y constante, el cambio correspondiente en z es dz, 
expresado por dz = (02/0x),dx. De igual modo, en caso de un cambio infinitesimal dy man- 
teniendo x constante, dz = (00y) dy. Entonces, si tanto x como y sufren cambios infinitesi- 
males, el cambio en z es la suma de los cambios debidos a dx y dy: 


Oz Oz 
da=(S| a+ ¡El dy 
5| e5 0 


Aquí, a dz se le llama diferencial total, porque se expresa en términos tanto de dx como 
de dy. 

Veamos el siguiente ejemplo de una diferencial total. La presión de un mol de un gas es 
función del volumen y la temperatura: 


P = f(V, T) 


La diferencial total, dP, se puede expresar como 


ap = [2] av + 
ƏV), 


En el ejercicio del apéndice 3.2 se vio que, en un gas de van der Waals, 


ðP 
OT 





| dT (2) 
V 


a RT 2a Z R 
a . _ 
T V yep 


— = Ooo nn joaus 5 
oV (V-b? V? OT 


Al sustituir estas expresiones en la ecuación 2, se obtiene la diferencial total, dP, para un gas 
de van der Waals: 


RT 2a 
+ ol 


aP s 
(V-b} V? 


R 
V + ——dT 
d ta (3) 








Las diferenciales totales son exactas o inexactas y tienen diferencias importantes. Una 
diferencial del tipo 


dz = M(x, y)dx + N(x, y)dy 113 
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es una diferencial exacta, si se satisface la siguiente condición: 


%7 


Esta prueba se conoce como teorema de Euler (por Leonhard Euler, matemático suizo, 1707- 
1783). Supongamos que una función se expresa mediante 


ÓN 
Ox 








y 


dz = (y? + 3x)dx + e*dy 


donde M(x, y) = y? + 3x y N(x, y) = €”. Al aplicar el teorema de Euler, se ve que 
ES _ [3O + 3x) 
Oy ), ) 


"nO a 








Xx 





Ox Ox 





oN | s | 3 
= = e 


Por consiguiente, dz no es una diferencial exacta. 
Por otra parte, dP en la ecuación 2 sí es una diferencial exacta, porque 


O 
V-b V3) R 
OT v (Y =F 


| RT 2a 





a E 
V-b) _  _R 
ƏV T (V — by 
La importancia de las diferenciales exactas es que si df es una diferencial exacta (siendo 


funa función de x y y), entonces el valor de la siguiente integral sólo depende de los límites 
de integración, esto es, 


2 
[S E=h-f 
Sin embargo, si df es una diferencial inexacta, entonces 
2 
Sia h-s 


Observe que hemos usado el símbolo d para indicar una diferencial inexacta. A menos que 
se conozca la relación funcional entre las variables x y y, la integral J ¡+ df no puede hacerse. 
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Antes vimos que dU y dH son diferenciales exactas, mientras que dw y dq son diferenciales 
inexactas. Eso quiere decir que la cantidad de trabajo que se efectúa, o de calor que se inter- 
cambia en un proceso, depende de la trayectoria y no sólo de los estados inicial y final del 
sistema. La conclusión importante es que si alguna función termodinámica X es una función 
de estado, entonces dX es una diferencial exacta. 


Ejercicio 1 


Para determinada cantidad de un gas ideal, se puede escribir que V = f(P, T). Demuestre que 
dV es una diferencial exacta. 


Ejercicio 2 


Con el resultado del ejercicio 1, demuestre que dw, en la ecuación dw = —PdV es una dife- 
rencial inexacta. 


5 a A A 
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Problemas 


Calor y trabajo 
4.1 Explique el término función de estado. ¿Cuáles de las siguientes funciones lo son? P, V, T, w, q. 


4.2 ¿Qué es calor? ¿¿En qué difieren calor y energía térmica? ¿Bajo qué condición el calor se transfiere de un 
sistema a otro? 


4.3 Demuestre que 1 L atm = 101.3 J. 


4.4 Una muestra de 7.24 g de etano ocupa 4.65 L a 294 K. (a) Calcule el trabajo efectuado cuando el gas 
se expande isotérmicamente contra una presión externa constante de 0.500 atm hasta que el volumen es 
6.87 L. (b) Calcule el trabajo efectuado si la misma expansión es reversible. 


4.5 Una cantidad de 19.2 g de hielo seco (dióxido de carbono sólido) se deja sublimar (evaporar) en un 
aparato como el de la figura 4.1. Calcule el trabajo de expansión efectuado contra una presión externa 
constante de 0.995 atm, y a una temperatura constante de 22°C. Suponga que el volumen inicial del hielo 
seco es despreciable, y que el CO, se comporta como un gas ideal. 


4.6 Calcule el trabajo efectuado por la reacción 
Zn(s) + H,SO,(ac) — ZnSO,(ac) + Hg) 


cuando 1 mol de hidrógeno gaseoso se recolecta a 273 K y 1.0 atm. (No tenga en cuenta cambios de 
volúmenes que no sean en volumen de gas.) 


Primera ley de la termodinámica 


4.7 Un camión va a 60 km por hora, y se detiene por completo en un semáforo. ¿Viola este cambio de velo- 
cidad la ley de la conservación de la energía? 


4.8 Algunos manuales para prueba de manejo dicen que la distancia de frenado se cuadruplica cuando la 
velocidad se duplica. Justifique esta afirmación con argumentos de mecánica y termodinámica. 


4.9 Haga un análisis de la primera ley en los casos siguientes: (a) Cuando se infla una cámara de bicicleta 
con una bomba de mano, aumenta su temperatura interior. Eso se puede sentir en el vástago de la válvu- 
la. (b) La nieve artificial se prepara liberando rápidamente una mezcla de aire comprimido y vapor de 
agua a unas 20 atm, desde una máquina de nieve hasta sus alrededores. 


4.10 Una fuerza de 85 newtons comprime isotérmicamente un gas ideal que actúa a lo largo de 0.24 metros. 
Calcule los valores de AU y de q. 


4.11 Calcule la energía interna de 2 moles de gas argón (suponiendo que se comporta idealmente) a 298 K. 
Sugiera dos formas de aumentar 10 J esa energía interna. 


4.12 Un termo contiene leche, y se agita vigorosamente. Considere que la leche es el sistema. (a) ¿Aumentará 
la temperatura como resultado de la agitación? (b) ¿Se ha agregado calor al sistema? (c) ¿Se ha efectua- 
do trabajo sobre el sistema? (d) ¿Ha cambiado la energía interna del sistema? 


AU y AH 


4.13 Una muestra de 1.00 mol de amoniaco a 14.0 atm y 25°C está en un cilindro cerrado con un pistón 
móvil, y se expande contra una presión externa constante de 1.00 atm. En el equilibrio, la presión y el 
volumen del gas son de 1.00 atm y 23.5 L, respectivamente. (a) Calcule la temperatura final de la mues- 
tra. (b) Calcule los valores de q, w y AU del proceso. 


4.14 Un gas ideal se comprime isotérmicamente desde 2.0 atm y 2.0 L, hasta 4.0 atm y 1.0 L. Calcule los 
valores de AU y AH, si el proceso se hace en forma (a) reversible y (b) irreversible. 
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4.15 


4.16 


4.17 


4.18 


4,19 


4.20 


Explique por qué la energía cambia a nivel molecular cuando se convierte acetona líquida en vapor, a su 
temperatura de ebullición. 


Un trozo de potasio metálico se deja caer al agua en un vaso de precipitados. La reacción que se efec- 
túa es 


2K(5) + 2H,0(1) — 2KOH(ac) + Hx(g). 


Anticipe cuáles serán los signos de w, q, AU y AH. 


A 373.15 K y 1 atm, el volumen molar de agua líquida y de vapor son de 1.88 x 1075 m° y 3.06 x 10? 
m', respectivamente. Si el calor de vaporización del agua es de 40.79 kJ mol *, calcule los valores de 
AH y AU de una mol, en el siguiente proceso: 


H,O0(1, 373.15 K, 1 atm) — H,O(g, 373.15 K, 1 atm) 
Considere un proceso cíclico donde interviene un gas. Si la presión del gas varía durante el proceso, pero 


al final regresa al valor inicial ¿es correcto escribir AH = qp? 


Calcule el valor de AH cuando la temperatura de 1 mol de un gas monoatómico aumenta de 25°C hasta 
300°C. 


Una mol de un gas ideal sufre una expansión isotérmica a 300 K, desde 1.00 atm hasta una presión final, 
mientras que efectúa 200 J de trabajo de expansión. Calcule la presión final del gas, si la presión externa 
es de 0.20 atm. 


Capacidades caloríficas 


4.21 


4.22 


4.23 


4.24 


4.25 


4.26 


4.27 


4.28 


Un trozo de cobre metálico de 6.22 kg se calienta desde 20.5°C hasta 324.3°C. Si el calor específico del 
Cu es de 0.385 J g7! *C”*, calcule el calor (en kJ) que absorbió el metal. 


Una hoja de oro, de 10.0 g, con una temperatura de 18.0%C, se coloca extendida sobre una lámina de 
hierro que pesa 20.0 g, y cuya temperatura es 55.6°C. Si los calores específicos de Au y Fe son de 0.129 
J g`! °C™! y 0.444 J g! *C”!, respectivamente, ¿cuál es la temperatura final de tos metales juntos? Su- 
ponga que no se envía calor hacia los alrededores. (Sugerencia: el calor que gana el oro debe ser igual al 
calor que pierde el hierro.) 


Se necesitan 330 joules de energía para elevar la temperatura de 24.6 g de benceno desde 21.0°C hasta 
28.7”C a presión constante. ¿Cuál es la capacidad calorífica molar del benceno a presión constante? 


El calor molar de vaporización del agua es de 44.01 kJ mor ' a 298 K y 40.79 kJ mol ' a 373 K. Presen- 
te una explicación cualitativa de la diferencia entre esos dos valores. 


La capacidad calorífica molar a presión constante del nitrógeno se determina mediante la ecuación 
Cp = (27.0 + 5.90 x 10°T — 0.34 x 10% 7?) J K” mol”! 


Calcule el valor de AH para calentar 1 mol de nitrógeno, de 25.0°C hasta 125°C. 


La relación de capacidades caloríficas (y) de un gas con la fórmula molecular X,Y es de 1.38. ¿Qué se 
puede deducir acerca de la estructura de la molécula? 


Una forma de medir la relación de capacidades caloríficas (y) de un gas es medir la velocidad del sonido 
(c) en el gas, determinada por 
| y RT k 
l 
M 


donde .4/ es la masa molar del gas. Calcule la velocidad del sonido en helio a 25°C. 


¿Cuál de los siguientes gases tiene el mayor valor de C, a 298 K? He, N,, CC1,, HCI. 
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4.29 (a) Para que el uso sea más eficiente, los compartimientos de un congelador deben estar llenos con 
alimentos bien empacados. ¿Cuál es la base termoquímica de esta recomendación? (b) Partiendo de la 
misma temperatura, el té y el café permanecen calientes durante más tiempo en un termo que la sopa. 
Explique las razones de ello. 


4.30 Dulong y Petit, dos científicos del siglo XIX, notaron que la masa molar de un elemento sólido multipli- 
cada por su calor específico es igual a 25 J *C”'. Esta observación se llama ahora ley de Dulong y Petit, 
y se usó para estimar el peso específico de los metales. Compruebe la ley en el caso del aluminio (0.900 
J g” *C”), cobre (0.385 J g”* 9C”') y hierro (0.444 J g”' °C™'). La ley no se aplica a uno de ellos. ¿Cuál 
es? ¿Por qué? 


Expansión de gases 


4.31 El diagrama siguiente representa los cambios 
P — V de un gas. Escriba la ecuación del 
trabajo total efectuado. 





4.32 La ecuación de estado de cierto gas es P[(V/n) — b] = RT. Obtenga una ecuación del trabajo máximo que 
efectúa el gas en una expansión isotérmica reversible de V, a V,. 


4.33 Calcule los valores de q, w, AU y AH en la expansión adiabática reversible de 1 mol de un gas ideal 
monoatómico, de 5.00 m° a 25.0 m°. La temperatura inicial del gas es de 298 K. 


4.34 Una cantidad de 0.27 mol de neón está confinada en un recipiente a 2.50 atm y 298 K, y se deja expan- 
dir adiabáticamente bajo dos condiciones diferentes: (a) reversiblemente @ 1.00 atm y (b) contra una 
presión constante de 1.00 atm. Calcule la temperatura final en cada caso. 


4.35 Una mol de un gas ideal monoatómico está inicialmente a 300 K y a 15.0 atm de presión, y se expande 
a una presión final de 1.00 atm. La expansión puede hacerse con uno de las cuatro trayectorias distin- 
tas siguientes: (a) isotérmica y reversible, (b) isotérmica e irreversible, (c) adiabática y reversible y (d) 
adiabática e irreversible. En los procesos irreversibles, la expansión se efectúa contra una presión externa 
de 1.00 atm. En cada caso, calcule los valores de q, w, AU y AH. 


Calorimetría 


4.36 Una muestra con 0.1375 g de magnesio se quema en una bomba calorimétrica de volumen constante, 
cuya capacidad calorífica es de 1 769 J %C”'. El calorímetro contiene exactamente 300 g de agua, cuya 
temperatura aumenta en 1.126°C. Calcule el calor desprendido al quemarse el magnesio, en kJ g”' y en 
kJ mol”. 


4.37 La entalpía de combustión del ácido benzoico (C¿H¿COOH) suele usarse como patrón para calibrar las 
bombas calorimétricas a volumen constante; con exactitud, se ha determinado que su valor es -3 226.7 
kJ mol™!. (a) Cuando se oxidaron 0.9862 g de ácido benzoico, la temperatura aumentó de 21.84*C hasta 
25.67°C. ¿Cuál es la capacidad calorífica del calorímetro? (b) En un experimento aparte, se oxidaron 
0.4654 g de a-D-glucosa (C¿H,,0¿) en el mismo calorímetro, y la temperatura aumentó de 21.22%C a 
22.28”C. Calcule la entalpía de combustión de la glucosa, el valor de A,U en la combustión y la entalpía 
molar de formación de la glucosa. 


120 Capítulo 4: La primera ley de la termodinámica 


4.38 


4.39 


Una cantidad de 2.00 x 10? mL de HCl 0.862 M se mezcla con 2.00 x 10° mL de Ba(OH), 0.431 M en 
un calorímetro de presión constante, cuya capacidad calorífica es de 453 J 9C”!, La temperatura inicial 
de las soluciones de HCl y Ba(OH), es igual, 20.48*C. En el proceso 


H*(ac) + OH (ac) — H,O(1) 


el calor de neutralización es de —56.2 kJ mol”'. ¿Cuál es la temperatura de la solución final? 


Cuando se quema por completo 1 mol de naftaleno (C,¿H¿) en una bomba calorimétrica de volumen 
constante, a 298 K, se desprenden 5 150 kJ de calor. Calcule los valores de A,U y A, H en la reacción. 


Termoquímica 


4.40 


4.41 


4.42 


4.43 


4.44 


4.45 


Examine la siguiente reacción: 
2CH,OH(D) + 30,8) > 4H,0(1) + 2CO,(g) A, H°? = —1 452.8 kJ mol”' 


¿Cuál es el valor de A, H? si (a) toda la ecuación se multiplica por 2, (b) se invierte la dirección de la 
reacción, para que los productos sean los reactivos, y, viceversa, (e) si el producto es vapor de agua en 
lugar de agua líquida? 


¿Cuál de los valores de entalpía de formación estándar siguientes no es cero a 25°C? Na(s), Ne(g), 
CH,(8), Sas), Hg(0), H(g). 


Las entalpías estándar de formación de iones en solución acuosa se obtienen asignando un valor arbitra- 
rio cero a los iones H+; esto es, A; H° [H+ (ac)] = 0. (a) En la siguiente reacción 


HCI(g) > H*(ac) + CI (ac) A,H”= —74.9 kJ mol* 


calcule el valor de A, H? de los iones CI”. (b) La entalpía estándar de neutralización de una solución de 
HCI con una de NaOH se determina y resulta —56.2 kJ mol”'. Calcule la entalpía estándar de formación 
del ion hidróxido a 25°C. 


Determine la cantidad de calor (en kJ) que se emite cuando se produce 1.26 x 10* g de amoniaco de 
acuerdo con la reacción 


NX8) + 3H(g) — 2NHs(g) 4,H” =-92.6 kJ mol”! 


Suponga que la reacción se efectúa bajo condiciones de estado estándar a AO 


Cuando se descomponen 2.00 g de hidrazina bajo condiciones de presión constante, se transfieren 7.00 
kJ de calor a los alrededores: 


2233 Wim] 


¿Cuál es el valor de A, H° en la reacción? 


Considere la reacción 
N(g) + 3Hg) > 2NHy(g) A,H” =-92.6 kJ mol” 
Si 2.0 moles de N, reaccionan con 6.0 moles de H, para formar NH,, calcule el trabajo efectuado (en 


joules) contra una presión de 1.0 atm a 25°C. ¿Cuál es el valor de A, U en esta reacción? Suponga que la 
reacción llega hasta su terminación. 
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4.46 Las entalpías estándar de combustión de los ácidos fumárico y maleico (para formar dióxido de carbono 
y agua) son de —1 336.0 kJ mol * y —1 359.2 kJ mol *, respectivamente. Calcule la entalpía del siguien- 
te proceso de isomerización: 


HOOC COOH H COOH 
X \ £ 
C=C — C=C 

/ X 
H H HOOC H 
Acido maleico Acido fumárico 


4.47 En la reacción 


CioHg(s) + 120, (g) — 10CO, (g) + 4H,0(1) A, H° = —5 153.0 kJ mol”! 


y con las entalpías de formación de CO, y H,O (vea el apéndice B), calcule la entalpía de formación de 
naftaleno (C,¿Hy). 


4.48 La entalpía molar de formación estándar de oxígeno molecular a 298 K es cero. ¿Cuál es su valor a 315 
K? (Sugerencia: vea el valor de Cp en el apéndice B.) 


4.49 ¿Cuál de las siguientes sustancias tiene valor de A, H° a 25°C? Fe(s), LD), H (8), Hg(0), 0,(8), 
C(grafito). 


4.50 La hidrogenación del etileno es 
C-H4(8) + H (8) — C>H¿(g) 


Calcule el cambio en la entalpía de hidrogenación, de 298 K a 398 K. Los valores de C} son: de C,H;: 
43.6 J K`! mol*, y de C,H;¿: 52.7 J K! mol”. 


4.51 Use los datos del apéndice B para calcular el valor de A, H° de la siguiente reacción a 298 K: 
N,04(g) — 2NO4(g) 
¿Cuál es su valor a 350 K? Indique todas las hipótesis que usó en sus cálculos. 


4.52 Calcule la entalpía de formación estándar del diamante, si 


C(grafito) + O(g) —> CO, (g) A, H° = —393.5 kJ mol” 
C(diamante) + O,(g) —> CO, (g) A, H° = —395.4 kJ mol' 
4.53 En la fotosíntesis se produce glucosa, C¿H,,0,, a partir de dióxido de carbono y agua: 
6C0, T 6H,O =F C¿H;¡,0% Sg 60.. 


(a) ¿Cómo determinaría usted el valor de A, H° en esta reacción, en forma experimental? (b) La radia- 
ción solar produce unos 7.0 x 10'* kg de glucosa al año, en la Tierra. ¿Cuál es el cambio correspondien- 
te en el valor de A, H°? 


4.54 A partir de los siguientes calores de combustión, 


CH¿0H(1) + 2028) > CO»(g) + 2H20(1) A,H* = —726.4 kJ mol”! 


C(grafito) + O,(2) + CO»(g) A,H* = -393.5 kJ mol”! 
H2(8) + 302(8) > H20(1) A, H? = -285.8 kJ mol! 


Calcule la entalpía de formación de metanol (CH¿OH) a partir de sus elementos: 


C(grafito) + 2H,(g) + 3 0,(g) > CH,OH(1) 
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4.55 El cambio de entalpía estándar de la siguiente reacción es de 436.4 kJ mol": 


Hg) > H(g) + H(8) 


Calcule la entalpía de formación estándar del hidrógeno atómico (H). 


4.56 Calcule la diferencia entre los valores de A,H? y A, U” en la oxidación de la a-D-glucosa a 298 K: 
C¿H,,0s(s) + 603) — 6C0,(g) + 6H,0(1) 


4.57 La fermentación alcohólica es el proceso en el cual los carbohidratos se descomponen en etanol y dióxi- 
do de carbono. La reacción es muy compleja, e implica varios pasos catalizados por enzimas. El cambio 
general es 


C¿H¡,0s(s) > 2C,H¿0H(!) + 2C0(3) 
Calcule el cambio de entalpía estándar en esta reacción, suponiendo que el carbohidrato es Qa-D-glucosa. 


Entalpía de enlace 


4.58 (a) Explique por qué la entalpía de enlace de una molécula siempre se define en términos de una reac- 
ción en fase gaseosa. (b) La entalpía de disociación de enlace del F, es de 150.6 kJ mol”. Calcule el 
valor de A; H° del F(g). 


4.59 A partir de la entalpía molar de vaporización del agua a 373 K y las entalpías de disociación de enlace 
del H, y O, (vea la tabla 4.4), calcule la energía promedio de enlace O-H en el agua, si 


H,(g) + +0,8) > H¿0() A, H?” =-285.8 kJ mol” 
4.60 Use los valores de entalpía de enlace de la tabla 4.4 para calcular la entalpía de combustión del etano, 
2C,H¿(g) + 70g) — 4C0g) + 6H,0(1) 


Compare su resultado con el que calculó a partir de los valores de entalpía de formación de los productos 
y reactivos, en el apéndice B. 


Problemas adicionales 


4.61 Una muestra de 2.10 moles de ácido acético cristalino, inicialmente a 17.0°C, se deja fundir a 17.0%C. y 
a continuación se calientan hasta 118.1°C (su punto de ebullición normal) a 1.00 atm. Se deja evaporar el 
ácido a 118.1°C, y a continuación se enfría rápidamente hasta 17.0C, para que se recristalice. Calcule el 
valor de A, H° del proceso total descrito. 


4.62 Anticipe si los valores de q, w, AU y AH son positivos, cero o negativos, en cada uno de los siguientes 
procesos: (a) fusión de hielo a 1 atm y 273 K, (b) fusión de ciclohexano a 1 atm y a su punto de fusión 
normal, (e) expansión isotérmica reversible de un gas ideal y (d) expansión isotérmica reversible de un 
gas ideal. 


4.63 Una ecuación de la teoría especial de la relatividad de Einstein es £ = mc?, donde E es energía, m es 
masa y c es la velocidad de la luz. Esta ecuación, ¿invalida la ley de la conservación de la energía, y en 
consecuencia, la primera ley de la termodinámica? 


4.64 La convención de asignar en forma arbitraria un valor cero a la entalpía de todos los elementos (más 
estables) en su estado estándar y (en general) a 298 K es una forma cómoda de manejar los cambios de 
entalpía en los procesos químicos. Sin embargo, esta convención no se aplica a una clase de procesos. 
¿Que proceso es? ¿Por qué? 


Problemas 123 


4.65 Dos moles de un gas ideal se comprimen isotérmicamente a 298 K, desde 1.00 atm hasta 200 atm. Cal- 
cule los valores de q, w, AU y AH del proceso, si se efectúa en forma (a) reversible y (b) aplicando una 
presión externa de 300 atm. 


4.66 El poder calorífico de una hamburguesa es de 3.6 kcal g”', aproximadamente. Si una persona ingiere 1 
libra de hamburguesa como almuerzo, y su organismo no almacena nada de la energía, estime la canti- 
dad de agua que debería perder en forma de transpiración para mantener constante la temperatura de su 
cuerpo. (1 lb = 454 g.) 


4.67 Una cantidad de 4.50 g de CaC, reacciona con exceso de agua a 298 K y a presión atmosférica: 
CaC,(s) + 2H,0(1) > Ca(OH),(ac) + C,H, (g) 


Calcule el trabajo efectuado, en joules, por el gas acetileno contra la presión atmosférica. 
4.68 Con frecuencia se usa la llama de oxiacetileno para soldar metales. Estime la temperatura de llama pro- 
ducida por la reacción 


2C,H(2) + 50,(g) — 4C0,(g) + 2H,0(g) 


Suponga que el calor generado en esta reacción se usa en su totalidad para calentar los productos. (Suge- 
rencia: primero calcule el valor de A, A? de la reacción. A continuación busque las capacidades calorífi- 
cas de los productos. Suponga que las capacidades caloríficas no dependen de la temperatura.) 


4.69 La lista de valores de A¿H? incluida en el apéndice B se refiere a 1 bar y 298 K. Suponga que un alumno 
desea preparar una nueva tabla de valores de A, H° de 1 bar y 273 K. Indique cómo debe hacer la con- 
versión, usando acetona como ejemplo. 


4.70 Se han determinado las siguientes entalpías de hidrogenación de etileno y de benceno, a 298 K: 
C2H4(8) + H2(g) > C2H6(g8) A,H° = —132 kJ mol”! 
CóHs(3) + 3H2(g) > CóHi2(g) A¡H” = -246 kJ mol”! 


¿Cuál podría ser la entalpía de hidrogenación del benceno si tuviera tres dobles enlaces aislados, no 
conjugados? ¿Cómo explicaría la diferencia entre el valor calculado con base en esta hipótesis y el valor 
medido? 


4.71 Las entalpías molares de fusión y de vaporización del agua son de 6.01 kJ mol”' y 44.01 kJ mol! (a 298 
K), respectivamente. A partir de esos valores, estime la entalpía molar de sublimación del hielo. 


4.72 Las entalpías de formación estándar de HF(ac) a 298 K es -320.1 kJ mol”!; de OH (ac), —229.6 kJ 
mol !, de F (ac), -329.11 kJ mol”*, y de H,O(!), — 285.84 kJ mol”. (a) Calcule la entalpía de neutrali- 
zación del HF(ac), 

HF(ac) + OH (ac) — F (ac) + H,O(1) 
(b) Use el valor de —55.83 kJ mol”' como cambio de entalpía de la reacción 
H"(ac) + OH (ac) — H,O(1) 
calcule el cambio de entalpía de la disociación 
HF(ac) —> H+ (ac) + F (ac) 
4.73 En el capítulo se indicó que para reacciones en fases condensadas, la diferencia entre los valores de 


A,H y A, U suele ser mínima. Esta afirmación es válida en el caso de procesos efectuados en condicio- 
nes atmosféricas. Sin embargo, en ciertos procesos geoquímicos, las presiones externas pueden ser tan 
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4.74 


4.75 


4.76 


4.77 


4.78 


4,79 


4.80 


4.81 


4.82 


4.83 
4.84 


4.85 


grandes, que los valores de A,H y A, U pueden diferir en una cantidad importante. Un ejemplo bien 
conocido es la conversión lenta del grafito en diamante, bajo la superficie terrestre. Calcule el valor de 
la cantidad (A, H — A, U) en la conversión de 1 mol de grafito en 1 mol de diamante, a 50 000 atm de 
presión. Las densidades del grafito y el diamante son de 2.25 g cm? y 3.52 g cm *, respectivamente. 


La actividad metabólica en el cuerpo humano desprende aproximadamente 1.0 x 10* kJ de calor por día. 
Suponiendo que el organismo contiene 50 kg de agua, ¿con qué rapidez aumentaría la temperatura cor- 
poral si fuera un sistema aislado? ¿Cuánta agua debe eliminar el cuerpo, como sudor, para mantener la 
temperatura normal de 98.6°F? Comente sus resultados. El calor de vaporización del agua puede tomarse 
como 2.41 kJ g`". 


Un gas ideal en un cilindro que tiene un pistón móvil se comprime adiabáticamente desde V, hasta V}. 
El resultado es que la temperatura del gas aumenta. Explique qué es lo que provoca el aumento de la 
temperatura del gas. 


Calcule la fracción de la entalpía de vaporización del agua que se usa para la expansión del vapor a su 
punto de ebullición normal. 


¿La combustión de qué volumen de etano (C,H¿), medido a 23.0*C y 752 mm Hg, se necesitaría para 
calentar 855 g de agua de 25.0”C a 98.0*C? 


Calcule la energía interna de un dirigible lleno con helio a 1.2 x 10% Pa (en comparación con el dirigible 
vacío). El volumen del dirigible inflado es de 5.5 x 10° m°. Si toda la energía se usara para calentar 10.0 
toneladas cortas de cobre a 21°C, calcule la temperatura final del metal. (Sugerencia: 1 tonelada corta = 
9.072 x 10% g.) 


Sin ver el texto, indique las condiciones de cada una de las ecuaciones siguientes: 


(a) AH = AU + PAV, b) C, = C, + nR, (©) y = 5/3, (d) RV? = PV}, (e) w =nCy(T — Ti), 
@© w = —PAV, (g) w = —nRT In(V,/V,), h) dH = dq. 


Un gas ideal se comprime isotérmicamente desde P,, V, hasta P,, V,. ¿Bajo qué condiciones el trabajo 
efectuado sería mínimo? ¿Máximo? Escriba las ecuaciones para determinar el trabajo mínimo y máximo 
de este proceso. Explique sus deducciones. 


Haga una tabla con encabezados q, w, AU y AH. En cada uno de los siguientes procesos, deduzca si 
cada una de las cantidades es positiva (+), negativa (—) o cero (0). 


(a) Congelación de acetona a 1 atm y a su punto de fusión normal. (b) Expansión isotérmica irreversible 
de un gas ideal. (e) Compresión adiabática de un gas ideal. (d) Reacción de sodio con agua. (e) Ebulli- 
ción de amoniaco líquido en su punto de ebullición normal. (f) Expansión adiabática irreversible de un 
gas contra la presión externa. (g) Compresión isotérmica reversible de un gas ideal. (h) Calentamiento de 
un gas a volumen constante. (i) Congelación de agua a O*C. 

Indique si cada una de las afirmaciones siguientes es cierta o falsa: (a) AU = AH excepto en el caso de 
gases o procesos a alta presión. (b) En compresión de gases, un proceso reversible efectúa el trabajo máxi- 


mo: (e) AU es una función de estado. (d) AU = q + w de un sistema abierto. (e) C, es independiente de 
la temperatura, en los gases. (f) La energía interna de un gas real sólo depende de la temperatura. 


Demuestre que (9C,/9V), = 0 en un gas ideal. 


Calcule el trabajo efectuado durante la expansión isotérmica y reversible de un gas de van der Waals. 
Explique físicamente la forma en que aparecen los coeficientes a y b en la ecuación final. (Sugerencia: 
necesitará aplicar el desarrollo en serie de Taylor: 


> 


ini — x) = =x = r para |x| < 1 


la expresión In(V — nb). Recuerde que el término a representa atracción, y el término b repulsión. 


Demuestre que en la expansión adiabática reversible de un gas ideal, 


Ti Cy IRV, ps T,Cv IRV, 


CAPÍTULO 5 


Segunda ley de la termodinámica 


Humpty Dumpty estaba sentado en un muro 

Humpty Dumpty se cayó 

Ni todos los caballos del rey, ni todos los hombres del rey 
Pudieron armar de nuevo a Humpty. 


Como vimos en el capítulo 4, la primera ley de la termodinámica indica que la energía no se 
puede crear ni destruir, pero que pasa de una parte del universo a otra, o se convierte de una 
forma en otra. La cantidad total de energía en el universo es constante. A pesar de su inmenso 
valor en el estudio de la energía en las reacciones químicas, la primera ley tiene una gran 
limitación: no puede anticipar la dirección del cambio. Nos ayuda con la contabilidad del 
balance de energía, como entrada de energía, calor desprendido, trabajo efectuado, etc., pero 
no dice nada acerca de si puede efectuarse en realidad determinado proceso. Para obtener 
esta clase de información debemos recurrir a la segunda ley de la termodinámica. 

En este capítulo introducimos una nueva función termodinámica, llamada entropía (S), 
que es central para la segunda y la tercera leyes de la termodinámica. Veremos que los cam- 
bios de entropía, AS, proporcionan los criterios necesarios para anticipar la dirección de 
cualquier proceso. Como preludio para describir la función entropía, primero daremos un 
vistazo a los procesos espontáneos que suceden por sí mismos, bajo determinado conjunto 
de condiciones. 


5.1 Procesos espontáneos 


Un terrón de azúcar se disuelve en una taza de café; un cubo de hielo se funde en la mano, y 
al friccionar un fósforo, se enciende en el aire; presenciamos tantos de estos procesos espon- 
táneos en la vida diaria que es casi imposible contabilizarlos todos. El aspecto interesante 
de un proceso espontáneo es que nunca sucede el proceso inverso bajo el mismo conjunto de 
condiciones. El hielo se funde a 20°C y 1 atm, pero el agua a la misma temperatura y presión 
no se convertirá en hielo en forma espontánea. Una hoja que yace en el piso no subirá en el 
aire por sí misma y regresará a la rama de donde cayó. Si se ve al revés, una película de una 
pelota de béisbol que rompe una ventana es divertida, porque todos saben que ese proceso 
inverso es imposible. Pero, ¿por qué? Con seguridad se puede demostrar que cualquiera de 
los cambios que acabamos de describir (e incontables más) pueden suceder en ambas direc- 
ciones de acuerdo con la primera ley de la termodinámica; sin embargo, en realidad, cada 
proceso sucede sólo en una dirección. Después de muchas observaciones se puede llegar a 
la conclusión de que los procesos que suceden espontáneamente en una dirección no pueden 
suceder también espontáneamente en la dirección contraria; si no fuera así, nada sucedería 
nunca (figura 5.1). 


Espontáneo 


PA 


1 2 


a 


Espontáneo 


Figura 5.1 

Si el cambio del estado 1 al 
estado 2 sucede en forma espon- 
tánea, el proceso inverso, esto es, 
de 2 a 1, no puede ser también 
un proceso espontáneo bajo las 
mismas condiciones. 
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y e) 


a a 


IS 


(a) (b) 


Figura 5.2 

(a) Un proceso espontáneo. Una pelota que cae golpea el piso y pierde algo de su energía 
cinética, que se deposita en las moléculas del piso. El resultado es que la pelota no rebota tan 
alto, y el piso se calienta un poco. La longitud de las flechas indica la amplitud de la vibración 
molecular, (b) Un evento imposible. Una pelota que descansa sobre el piso no puede elevarse 
espontáneamente absorbiendo energía térmica del piso. 


¿Por qué el proceso inverso a un proceso espontáneo no puede suceder por sí mismo? 
Imagine una pelota de hule sujeta a cierta distancia del piso. Cuando se suelta la pelota, cae. 
El impacto entre el piso y la pelota hace que ésta rebote hacia arriba, y cuando ha llegado a 
cierta altura, repite su movimiento hacia abajo. En el proceso de caída, la energía potencial 
de la pelota se convierte en energía cinética. La experiencia nos indica que después de cada 
bote, la pelota no sube tan alto como antes. La razón es que el choque entre la pelota y el 
piso es inelástico, y entonces en cada impacto algo de la energía cinética de la pelota se di- 
sipa entre las moléculas en el piso. Después de cada bote, el piso se calienta un poco.* Esta 
absorción de energía aumenta los movimientos rotacionales y vibracionales de las moléculas 
del piso (figura 5.2a). Al final, la pelota queda en reposo total, porque su energía cinética se 
perdió por completo en el piso. Para describir este proceso de otra manera, decimos que la 
energía potencial original de la pelota, luego de pasar por su conversión en energía cinética, 
se degradó en calor. 

Ahora veamos qué sería necesario para que el proceso inverso suceda por sí mismo; esto 
es, que una pelota que yace en el piso suba espontáneamente hasta cierta altura, absorbiendo 
calor del piso. Es claro que ese proceso no violaría la primera ley. Si la masa de la pelota es 
m y la altura sobre el piso, hasta donde llega, es h, entonces 


energía extraída del piso = mgh 


donde g es la aceleración de la gravedad. La energía térmica del piso es movimiento mole- 
cular aleatorio. Para impartir una cantidad de energía suficientemente grande para elevar la 
pelota del piso, la mayor parte de las moléculas debería estar alineada bajo la pelota, y vibrar 
en fase entre sí, como se ve en la figura 5.2b. En el instante en que la pelota deja el piso, todos 


* En realidad, las temperaturas de la pelota y del aire de los alrededores también aumentan un poco después 
de cada impacto. Pero aquí sólo nos ocuparemos de lo que sucede en el piso. 


los átomos en esas moléculas deben estar moviéndose hacia arriba, para que la transferencia 
de energía sea adecuada. Se puede concebir que 2 millones de moléculas ejecuten esta clase 
de movimiento sincronizado, pero debido a la magnitud de la transferencia de energía, la 
cantidad de moléculas que toman parte debería ser del orden del número de Avogadro, o sea 
6 x 10”. Dada la naturaleza aleatoria del movimiento molecular, ese evento es tan impro- 
bable que es virtualmente imposible. En realidad, nadie ha presenciado nunca la elevación 
espontánea de una pelota desde el piso, y se puede llegar con seguridad a la conclusión de 
que nadie la presenciará. 

Meditar acerca de la improbabilidad de que una pelota se eleve espontáneamente del 
piso nos ayuda a comprender la naturaleza de muchos procesos espontáneos. Imagine el 
conocido ejemplo de un gas en un cilindro equipado con un pistón móvil. Si la presión del 
gas es mayor que la presión externa, el gas se expandirá hasta que las presiones interna y 
externa sean iguales. Éste es un proceso espontáneo. ¿Qué se necesitaría para que el gas se 
contrajera espontáneamente? La mayor parte de las moléculas del gas deberían alejarse del 
pistón, hacia las otras partes del cilindro, al mismo tiempo. Ahora bien, en cualquier mo- 
mento, muchas moléculas ciertamente están haciendo eso, pero nunca encontraremos que 
6 x 10% moléculas hagan un movimiento unidireccional, porque el movimiento de trasla- 
ción molecular es totalmente aleatorio. Por la misma razón, una barra de metal a temperatura 
uniforme no se calentará de repente en un extremo y se enfriará en el otro. Para establecer 
este gradiente de temperatura, el movimiento térmico debido a los choques entre átomos 
en vibración aleatoria debería disminuir en un extremo y aumentar en el otro, lo que es un 
evento muy improbable. 

Veamos ahora este problema desde un ángulo distinto, y preguntemos qué cambios 
acompañan a un proceso espontáneo. De manera lógica podremos suponer que todos los 
procesos espontáneos suceden de tal modo que la energía del sistema disminuye. Esta hi- 
pótesis nos ayuda a explicar por qué las cosas caen hacia abajo, por qué las cuerdas de los 
relojes se desenrollan, etc. Pero sólo un cambio de energía no es suficiente para anticipar si 
un proceso será espontáneo. Por ejemplo, vimos en el capítulo 4 que la expansión de un gas 
ideal contra el vacío no da como resultado un cambio de su energía interna. Sin embargo, el 
proceso es espontáneo. Cuando el hielo se funde espontáneamente a 20°C para formar agua, 
la energía interna del sistema, en realidad, aumenta. Ciertamente, muchos procesos físicos 
y químicos endotérmicos son espontáneos. Si no se puede usar el cambio de energía para 
indicar la dirección de un proceso espontáneo necesitamos otra función termodinámica que 
nos ayude. Sucede que esta función es la entropía (S). 


5.2 La entropía 


Nuestra descripción de los procesos espontáneos se basa en eventos macroscópicos. Con 
referencia a nuestro caso anterior de un gas que se contrae, podemos imaginar que varios 
miles, o quizá varios millones, de moléculas se muevan en determinada dirección al mismo 
tiempo, pero con certeza no lo hará un número de Avogadro de moléculas. Cuando la canti- 
dad de moléculas es tan enorme como 6 x 10”, casi el mismo número de moléculas se mue- 
ve en cada dirección. No hay razón, en ausencia de una influencia externa, para que todas las 
moléculas escojan una dirección específica al mismo tiempo. Para tratar de comprender los 


procesos espontáneos, deberíamos enfocar nuestra atención en el comportamiento estadísti- 
co de una cantidad muy grande de moléculas, y no en el movimiento de tan sólo algunas de 
ellas. En esta sección deduciremos una definición estadística de la entropía, y a continuación 
la definiremos en función de entidades termodinámicas. 


5.2 La entropía 
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Vista en perspectiva, esta 
probabilidad es menor que la que 
senecesitaría para producir las 
obras completas de Shakespeare 
15 x 101? veces en sucesión sin 
cometer un solo error, hecho 

por una tribu de monos salvajes 
que oprimieran al azar teclas de 
computadoras. 


Volumen =V; Volumen = V; 





Figura 5.3 
Esquema que muestra N moléculas que ocupan los volúmenes V, y V, de un recipiente. 


Definición estadística de la entropía 


En el caso de un cilindro que contiene átomos de helio, como el que se representa en la 
figura 5.3, la probabilidad de encontrar algún átomo de helio en V,, todo el volumen de un 
cilindro, es 1, porque sabemos que todos los átomos de helio están dentro del cilindro. Por 
otra parte, la probabilidad de encontrar un átomo en la mitad del volumen del cilindro, V}, 
sólo es $ . Si la cantidad de átomos de He aumentara a dos, la probabilidad de encontrar a 
ambos en V, sigue siendo 1, pero la de encontrarlos a ambos en V, se vuelve (1)(2), es decir, 
S .* Como $ es una cantidad apreciable, no sería sorprendente encontrar ambos átomos de 
He en la misma región en determinado momento. Sin embargo, podemos ver que a medida 
que aumenta la cantidad de átomos de He, la probabilidad de encontrar a todos en V,, pro- 
gresivamente, se reduce: 


Si N es del orden de 6 x 107, la probabilidad será (2) x 10% cantidad demasiado pequeña 
que para todo fin práctico se puede considerar igual a cero. De acuerdo con los resultados de 
estos cálculos sencillos se llega a un mensaje de mayor importancia. Si al principio hubié- 
ramos comprimido a todos los átomos de He en V,, y dejado expandir el gas por sí mismo, 
encontraríamos que al final los átomos estarían distribuidos uniformemente por todo el vo- 
lumen, V,, porque este caso corresponde al estado más probable. De esta forma, la dirección 
de un cambio espontáneo es a partir de una situación en la que el gas está en V; a otra en la 
que está en V,, o de un estado con baja probabilidad de suceder a uno cuya probabilidad es 
máxima. 

Ahora que conocemos cómo anticipar la dirección de un cambio espontáneo en términos 
de probabilidades de los estados inicial y final, parece adecuado considerar que la entropía 
es directamente proporcional a la probabilidad, que S = kgW, donde kp es una constante de 


* La probabilidad de que ambos eventos ocurran es el producto de las probabilidades de dos eventos indepen- 
dientes. Asumimos que el He es un gas que se comporta de manera ideal, de manera que la presencia de un átomo 
de He en V, no afecta de ninguna forma la presencia de otro átomo de He en el mismo volumen. 


proporcionalidad. Sin embargo, esta ecuación no es válida por la siguiente razón: la entro- 
pía, como U y H, es una propiedad extensiva. En consecuencia, si se duplica la cantidad de 
moléculas aumentaría dos veces la entropía del sistema, de acuerdo con nuestra proposición. 
Sin embargo, como acabamos de ver, la probabilidad es proporcional al volumen elevado a la 
cantidad de moléculas; esto es, W x V”.* En consecuencia, al cambiar de una a dos molécu- 
las, se obtiene W?, De esta forma, los aumentos de entropía (de S a 25) y de probabilidad (de 
W a W?) no se relacionan entre sí como anticipa la sencilla ecuación que propusimos. Una 
forma de resolver este dilema es expresar la entropía como una función logarítmica natural 
de la probabilidad, como sigue: 


S = kg In W (5.1) 


Esta ecuación nos indica que cuando W aumenta a W?, S aumenta a 25, porque In W? = 2 
In W. La ecuación 5.1 se llama ecuación de Boltzmann, y k; es la constante de Boltzmann, 
1.381 x 107% J K7!, Como la cantidad In W es adimensional, entonces las unidades de en- 
tropía son J K~!. 

La ecuación 5.1 nos permite calcular cambios de entropía cuando un sistema cambia de 
un estado inicial 1 a un estado final 2. Las entropías del sistema en esos dos estados son 


Si = kg In W, 
S2 = kg ln W 


Como la entropía es una función de estado (sólo depende de la probabilidad de que un es- 
tado exista, y no de la manera en que fue creado), el cambio AS de entropía, en el caso del 


proceso 1 — 2 es 
W. 
AS m S, > Si ze kg = (5.2) 


La ecuación 5.2 puede usarse para calcular el cambio de entropía cuando un gas ideal se 
expande isotérmicamente desde V, hasta V,. Como vimos antes, en el caso de N moléculas, 
las probabilidades W, y W, se relacionan con los volúmenes V, y V, como sigue: 


W, = (CY) 
W, = (CV, 
Sustituyendo estas relaciones en la ecuación 5.2, el resultado es 
al 
V, 


(CVN _ 


AS = kp In 
2 (CUY 


B 





Como kN, = R, donde R es la constante del gas y N, es la constante de Avogadro, 
entonces 


Ay = Laa in 


(5.3) 
A Y Vi 


* Debido a que W œ V, tenemos que W = CV, donde C es una constante de proporcionalidad. Si nos referimos 


a la vituasión que ve muestra en la figura 5.3, esta constante está dada por 1/V,. Por la tanto, la probabilidad de an- 
contrar un átomo de He en el volumen V, está dada por W = (1/V2X(V,) = (V,/V¿) = (1 . puesto que V, = V,/2. En 
general, la probabilidad de encontrar N partículas en el volumen V está dado por el producto de las probabilidades 
individuales, esto es, W = (CV)”; por lo tanto W œ V“. 


5.2 La entropía 
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donde n es la cantidad de moles de gas presentes. Recuerde que la ecuación 5.3 sólo es váli- 
da para una expansión isotérmica, porque la entropía de un sistema también es afectada por 
los cambios de temperatura. Además, no debemos especificar la manera en la que se hizo la 
expansión, si fue reversible o irreversible, porque S es una función de estado. 





5.3 La máquina térmica de Carnot 


Definición termodinámica de entropía 


La ecuación 5.1 es una formulación estadística de la entropía; si definimos la entropía en 
función de la probabilidad podemos tener una interpretación molecular. Sin embargo, en 
general esta ecuación no se usa para calcular cambios de entropía. Por ejemplo, el cálculo 
del valor de W de sistemas complejos, como los que se presentan en las reacciones químicas, 
es demasiado difícil. Los cambios de entropía se pueden medir cómodamente a partir de 
cambios de otras cantidades termodinámicas, como AH. En la sección 4.5 vimos que el calor 
que absorbe un gas ideal en una expansión isotérmica y reversible es 


q=-w 


Í 
= 
Pas 
N 
5 
|5 


drev 


o bien 





V. 
He Z nR n 2 
T l 


Como el lado derecho de esta ecuación es igual a AS (ver la ecuación 5.3), entonces 
AS = fe (5.4) 


En palabras, la ecuación 5.4 dice que el cambio de entropía de un sistema en un proceso 
reversible está determinado por el calor que absorbe dividido entre la temperatura a la que 
sucede el proceso. En el caso de un proceso infinitesimal, podemos escribir que 


dS = AQyey 5.5 
T (5.5) 


Las ecuaciones 5.4 y 5.5 son la definición termodinámica de la entropía. Aunque esas ecua- 
ciones se dedujeron para la expansión de los gases, se aplican a cualquier clase de proceso a 
temperatura constante. Observe que la definición sólo es válida para un proceso reversible, 
como indica el subíndice rev. Aunque S es una función de estado, independiente de la trayec- 
toria, es obvio que q no lo es, y debemos especificar la trayectoria reversible para definir la 
entropía. Si la expansión fuera irreversible, el trabajo efectuado por el gas sobre los alrede- 
dores sería menor, y entonces también lo sería el calor que absorbe el gas de los alrededores, 
esto Es, Qirey < Grey Aunque el cambio de entropía sería el mismo, esto es, AS ey = ASirrey = 
AS, sucedería que AS > qire T. En la siguiente sección regresaremos a este asunto. 


5.3 La máquina térmica de Carnot 


Para llegar a una definición termodinámica más rigurosa de la entropía, podemos analizar el 
funcionamiento de una máquina térmica de Carnot, llamada así en homenaje a Sadi Carnot 
(1796-1832), ingeniero francés. Una máquina térmica convierte calor en trabajo mecánico. 
Las máquinas térmicas tienen un papel esencial en nuestra sociedad tecnológica: son las 
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Fuente de calor T3 








Máquina 


andes Trabajo w 


Depósito frío T; 


Figura 5.4 

Una máquina térmica toma calor 
de una fuente, efectúa trabajo 
sobre sus alrededores y descarga 
algo de calor en un depósito frío. 


locomotoras de vapor, las turbinas de vapor generadoras de electricidad y los motores de 
combustión interna de los automóviles. La máquina térmica de Carnot es un modelo ideali- 
zado de la operación de cualquier máquina térmica. En este modelo se incorpora el concepto 
de eficiencia termodinámica, de gran importancia en el estudio de procesos químicos y bio- 
lógicos. 

Para nuestros fines, la máquina térmica de Carnot se puede representar con una mol 
de gas ideal en un cilindro con un pistón móvil y sin fricción, que permite efectuar trabajo 
P — V sobre y por el gas. La figura 5.4 muestra las relaciones de la máquina con sus alrede- 
dores térmicos y mecánicos. Un ciclo completo de la máquina comprende cuatro etapas. 


ETAPA 1 El gas a temperatura T, absorbe calor q, de la fuente de calor, y se expande iso- 
térmica y reversiblemente desde V, hasta V,. Los cambios son: 


AU=0U0 (proceso isotérmico, gas ideal) 


trabajo efectuado = w, = —RT, In E (ecuación 4.5) 
l 
V, 
RT, ln 2 (q, = =w) 
Vi 


calor absorbido = q2 


PASO 2 El gas se expande adiabática y reversiblemente desde V, hasta V}. En el proceso, la 
temperatura del gas baja de T, a T}. Los cambios son: 


q=0 (proceso adiabático) 


trabajo efectuado = AU = Cv(T, -T,) (ecuación 4.25; se supone que E 
es independiente de la temperatura) 


PASO 3 El gas se comprime isotérmica y reversiblemente desde V, hasta V,. El calor que se 
libera se transfiere al depósito frío, a T,. Los cambios son: 


AU = 0 (proceso isotérmico, gas ideal) 
; V. sb 
trabajo efectuado = w; = —RT; In A (ecuación 4.5) 
3 


calor desprendido = q, = RT, In s (q, = —w,) 
3 


PASO 4 El gas se comprime adiabática y reversiblemente desde V, hasta V}. El resultado es 
que la temperatura del gas aumenta de T, a T,. Los cambios son: 


q=0 (proceso adiabático) 


trabajo efectuado = AU = Cy(T, — T¡) (ecuación 4.25; se supone que Es 
es independiente de la temperatura) 


La figura 5.5 ilustra estos cuatro pasos, que se llaman ciclo de Carnot, del funcionamiento 
de una máquina térmica de Carnot. 


5.3 La máquina térmica de Carnot 


Figura 5.5 

Los cuatro pasos del ciclo de Carnot. El área 
encerrada representa el trabajo que efectúa la 
máquina térmica sobre los alrededores. 


P, Vi, To 







Isotérmico 
P Adiabático Adiabático 


P3, VaT, 


Isotérmico 





Para resumir los cálculos de todo el ciclo de Carnot, podemos escribir: 
AU(ciclo) = 0 (U es función de estado) 


q(ciclo) = q, + q; (q, es positivo y q, es negativo) 


a V -= 
w(ciclo) = —RT, In Ni A - RR h = tE — 30 
l 3 


— RT, In 2 — RT, n 
Y V3 


A continuación, la relación entre V}, V, y V3} V,: las relaciones de procesos isotérmicos y 
adiabáticos son 


PV, = PV, RBV = PV (ley de Boyle) 
PVW =PV> AV” = AV (ecuación 4.24) 
Se toman las relaciones de los procesos adiabáticos, como sigue: 


P, v PV? 
o sea 
PV V3 _ PV, Vg 
PY V~ AV vo” 
y entonces 
y-1 -1 
A erT 
Vi Va 
Por consiguiente, 


Vo Y 


E 
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En la práctica, nunca puede llegarse 
al cero absoluto de temperatura. 


El trabajo que se efectúa durante el ciclo se puede expresar entonces como 


w= —R(Z, — Ti) In h (5.6) 


1 


y el calor absorbido del depósito de calor, y descargado al depósito frío es: 


q2 = RT, In — (5.7) 


qı = RT¡In— = -RT In— (5.8) 


Eficiencia termodinámica 


Luego de obtener las ecuaciones del trabajo neto efectuado y el calor absorbido, podemos 
determinar la eficiencia de la máquina térmica. Si se tiene en cuenta que la eficiencia repre- 
senta una relación de salida a entrada, podemos escribir la eficiencia de una máquina térmica 
como sigue: 


trabajo neto efectuado por la máquina térmica 


eficiencia - 
calor absorbido por la máquina 


Pr 


42 
_ R(T, — Ti) In (vv) 
RT, ln (V2/V;) 


BA 4 3 
a Te 


(5.9) 


Observe que para llegar a la ecuación de arriba, hemos usado la magnitud de w, pero no su 
signo, porque es una cantidad negativa a causa de nuestra convención (el trabajo neto es el 
trabajo efectuado por el gas sobre los alrededores). La ecuación 5.9 define la eficiencia ter- 
modinámica de todas las máquinas térmicas. Es la diferencia de temperaturas de la fuente de 


calor y del depósito frío, dividida entre la temperatura de la fuente de calor. En la práctica, 
la eficiencia termodinámica nunca puede ser 1, o 100%, porque T, no puede ser cero y T, no 
puede ser infinito.* 


EJEMPLO 5.2 


En una central eléctrica se usa vapor sobrecalentado a 560°C para impulsar 
turbina y generar electricidad. El vapor se descarga en una torre de enfriamiento, a 
38°C. Calcule la eficiencia de este proceso. 


PT A 


* Nunca se puede convertir totalmente calor en trabajo; algo escapa a los alrededores como calor residual. 


5.3 La máquina térmica de Carnot 





La función entropía 


Como ya dijimos, la otra conclusión importante del análisis del ciclo de Carnot se relaciona 
con la entropía. Hemos visto que en este proceso cíclico, el cambio total de U es cero, pero 
no lo es en el caso del trabajo efectuado y el cambio de calor, porque no son funciones de 
estado. Sin embargo, si examinamos la relación q/T, encontramos que 


Ba A RT, In (V2/V,) 4 —RT, In(V,/V,) 
T T TD Ti 


=0 


De hecho, en el caso de una máquina térmica que efectúe un proceso cíclico formado por 
cualquier cantidad de pasos, sucede que la suma de los términos q/T es cero; esto es, 


t-o 
PR 
Este resultado es notable, porque sugiere que hay una función de estado, S, definida por 


AS = Je 
T 


que es igual que la ecuación 5.4. En el caso de un proceso infinitesimal, 


dS > AQ rey 
T 


El subíndice rev indica que el proceso es reversible. Entonces, para un proceso cíclico, se 


puede escribir 


PLYA =0 
¡E r 
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Depósito frío T, 


Figura 5.6 

Máquina de Carnot que trabaja 

a la inversa. Los refrigeradores, 
dispositivos de aire acondiciona- 
do y bombas de calor efectúan 
trabajo w, para sacar calor q, de 
un depósito frío y depositar calor 
q, en la fuente de calor. 


La mayor parte de los refrigerantes 
son clorofluorocarbonos (CFC). 


qı 





Compresor 


donde AS, es el cambio de entropía en el ¡-ésimo paso. El cambio de S en el ciclo es cero, 
porque es una función de estado. 


Refrigeradores, dispositivos de aire acondicionado y bombas de calor 


La experiencia diaria indica que el calor pasa espontáneamente desde un cuerpo caliente 
hacia uno frío. Sin embargo, si se aplica trabajo, puede hacerse que el calor pase en dirección 
opuesta, en contra esta tendencia natural. Los tres aparatos conocidos que invierten la direc- 
ción del flujo de calor son los refrigeradores, dispositivos de aire acondicionado y bombas 
de calor. La figura 5.6 muestra una máquina de Carnot que funciona en sentido inverso. Se 
efectúa trabajo para extraer una cantidad de calor q, desde un depósito frío, y se deposita una 
cantidad de calor q, en la fuente de calor. Como en el ciclo de Carnot, la ley de conservación 
de la energía establece que (ecuaciones 5.6, 5.7 y 5.8) 


-=q tw 


Refrigeradores. La figura 5.7 muestra un esquema de un refrigerador. Una sustancia gaseo- 
sa, llamada refrigerante, circula en un sistema cerrado. En un ciclo completo, la sustancia se 
comprime, se enfría y a continuación se expande. Al expandirse dentro del refrigerador, el 
refrigerante absorbe el calor de los alimentos. Cuando sale del refrigerador, el refrigerante se 
comprime, y se emite calor a los alrededores. Por esta razón, la superficie externa, (normal- 
mente los lados y la cara trasera) de un refrigerador en operación está tibia. 

La eficiencia de un refrigerador se evalúa con su coeficiente de desempeño (COP, por 
sus siglas en inglés para coefficient of performance), que es la relación del calor que se extrae 
del depósito frío, entre la cantidad de trabajo aplicado: 


COP = Kin (q, y w son positivos) (5.10) 
w 


El siguiente paso es deducir una ecuación que relacione al COP con las temperaturas de la 
fuente de calor (T,) y del depósito frío (T,). De acuerdo con la ecuación 5.9, tenemos 


Pel - E (q, es negativo) (5.11) 
va T 

Por consiguiente, 
T f -a aE. a (5.12) 
T y la| 





Figura 5.7 

Esquema de la forma en que funciona un refrigerador. Los serpentines de expansión están 
dentro del refrigerador, y un compresor está en el exterior. Cuando se comprime el refrigerante 
gaseoso, aumenta su temperatura y pasa calor (q,) del gas hacia sus alrededores. Después de 
enfriarse. el gas comprimido pasa al interior del refrigerador, donde se expande, y su temperatu- 
ra baja. El calor (q,) fluye desde los alimentos hacia el gas en los serpentines. El gas que ahora 
está tibio y sin comprimir, vuelve a entrar al compresor y se repite el ciclo. 


5.3 La máquina térmica de Carnot 


Invertimos los términos último y primero en la ecuación 5.12, y obtenemos 








o sea 


la|-a _w_ TT 
qı qı T, 


Por último, llegamos al resultado: 


pet. 
w T-I 


(5.13) 
Observe que como la deducción se basó en un gas ideal que trabaja reversiblemente, la ecua- 
ción 5.13 expresa el valor máximo del COP. Por ejemplo, si el refrigerador se ajusta a 273 K 
y la temperatura ambiente es 293 K, el COP ~ 14. En realidad, en el caso de los refrigerado- 
res comerciales los valores del COP están en el intervalo sólo de 2 a 6, porque esos aparatos 
no trabajan bajo condiciones ideales. 


Dispositivos de aire acondicionado. Un dispositivo de aire acondicionado trabaja en forma 
muy parecida a la de un refrigerador. En este caso el recinto mismo es el depósito frío y el 
exterior del edificio es la fuente de calor. El desempeño de un acondicionador de aire tam- 
bién se evalúa por su COP. 


Bombas de calor. En principio, no hay diferencia entre una bomba de calor y un refrige- 
rador (o dispositivo de aire acondicionado). Sin embargo, en la práctica se usan las bombas 
térmicas para calentar recintos, y no para reducir su temperatura. La palabra bomba, que 
se aplica a los tres dispositivos, describe el transporte de calor desde un depósito frío hasta 
una fuente de calor. El proceso se parece al bombeo de agua hasta una torre, en contra la 
gravedad terrestre. 

La ventaja de una bomba térmica sobre un calentador eléctrico convencional, por ejem- 
plo, se puede demostrar con el análisis siguiente. Supongamos que hay disponibles 500 J 
de energía para calentar un recinto. Si esa cantidad de energía se canaliza a un calentador 
eléctrico, ese calentador entregaría 500 J al recinto. Por otra parte, una bomba térmica usa 
energía para efectuar el trabajo de bombear calor, q,, de la intemperie más fría hacia el recin- 
to más caliente, y entrega una cantidad de energía —q = q, + w, al interior. Así, una bomba 
de calor deposita más de 500 J de calor en el recinto. El desempeño de una bomba térmica 
también se evalúa según un coeficiente de desempeño. Sin embargo, como la función de 
una bomba de calor es entregar calor, el COP es la relación del calor entregado, q,, entre el 
trabajo efectuado, 


A 


COP = — (5.14) 
w 


Siguiendo el mismo procedimiento que usamos para refrigeradores y acondicionadores de 
aire, podemos demostrar que 


T 


COP = —— 
Tn = 11 


(342) 
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Al comparar la ecuación 5.15 con la ecuación 5.13 se ve que, para los mismos valores de 
T, y T», el valor de COP de una bomba de calor es mayor que el de un refrigerador. 





5.4 Segunda ley de la termodinámica 


Hasta ahora, nuestra descripción de los cambios de entropía se ha enfocado en el sistema. 
Para comprender bien la entropía, también se debe examinar lo que sucede a los alrededo- 
res. Por su tamaño y por la cantidad de material que contienen, los alrededores se pueden 
concebir como un depósito infinitamente grande. Por consiguiente, el intercambio de calor 
y de trabajo entre un sistema y sus alrededores altera las propiedades de los alrededores sólo 
en una cantidad infinitesimal. En vista de que los cambios infinitesimales son característicos 
de los procesos reversibles, cualquier proceso tiene el mismo efecto sobre los alrededores 
que un proceso reversible. Entonces, independientemente de que un proceso sea reversible 
o irreversible con respecto al sistema, se puede proponer que el cambio de calor en los alre- 


dedores es 


(ddr = (Mardi = Mar 


5.4 Segunda ley de la termodinámica 


Por esta razón no nos ocuparemos de especificar la trayectoria de dq,;, El cambio de entropía 
de los alrededores es 


dy = Par 
Tair 


y en el caso de un proceso isotérmico finito, esto es, un proceso que se pueda estudiar en el 
laboratorio, 


AS, = Fr 
alr TA 


Regresando a la expansión isotérmica de un gas ideal, ya vimos que el calor que se 
absorbe de los alrededores durante un proceso reversible es nRT; ln (V,/V,), donde Ty; es 


sis 


la temperatura del sistema. Como el sistema está en equilibrio térmico con sus alrededores 
durante el proceso, T, = Ty = T. El calor perdido por los alrededores hacia el sistema es, 


sis 


entonces, —nRT 1n (V,/V,), y el cambio correspondiente de entropía es 


El cambio total de entropía en el universo (sistema más alrededores), AS,,;, €S 


AS univ — ASsis + ASar 


T d 
_ nRT In (VIV), [ZART In V/V) g 


Así, en el caso de un proceso reversible, el cambio total de entropía del universo es igual a 
cero. 

Ahora veamos lo que sucede si la expansión es irreversible. En el caso extremo podemos 
suponer que el gas se expande contra el vacío. De nuevo, el cambio de entropía del sistema es 
AS; = nR In(V,/V;), porque S es una función de estado. Sin embargo, como en el proceso no 
se hace trabajo, no se intercambia calor entre el sistema y los alrededores. En consecuencia, 
qar = 0 y AS, = 0. Ahora el cambio de entropía del universo es 


ASuniv = AS F ASair 
nR in (V,/1) > 0 


Al combinar estas dos ecuaciones para AS,,,,, resulta que 


AS 


univ 


= AS 


sis 


+ AS > 0 (5.16) 


donde el signo igual se aplica a un proceso reversible, y el signo mayor que (>) se aplica a 
un proceso irreversible (esto es, espontáneo). La ecuación 5.16 es el enunciado matemático 
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EJEMPLO 5.4 


0.50 mol de un gas ideal a 20°C se expande isotérmicamente contra 2.0 atm de 
presión constante, desde 1.0 L hasta 5.0 L. Calcular los valores de AS,;., AS, y 
AS 


univ" 





RESPUESTA 


De acuerdo con las condiciones iniciales se puede demostrar que la presión del gas 
es 12 atm. Primero calcularemos el valor de AS... Como el proceso es isotérmico 
y AS; es igual, sea el proceso reversible o irreversible, de acuerdo con la ecuación 


Soy 


AS;is = nR ln Ya 
Y; 

SOL 

= (0.50 molX8.314 J K-!mol=5) In 292 

(0.30 map molin E 
=673K-! 


Para calcular el valor de AS,» primero determinaremos el trabajo efectuado en 
la expansión irreversible del gas: 
w = -PAV 
= —(2.0 atmX5.0 — 1.0) L 
= —8.0 L atm 
= -810J (1 Latm = 101.3 J) 


Ya que AU = 0, entonces q = —w = +810 J. El calor que pierden los alrededores 
debe ser entonces —810 J. El cambio en la entropía de los alrededores es 


AS. = Far 
Eo 


_ 38103 
293 K 


=-2.8JK-! 





Por último, de la ecuación 5.16, 


ASi = 6.7 3K=1—2.8 JK- 
= 3.9 JK- 


COMENTARIO 


El resultado indica que el proceso es espontáneo, que es lo que se esperaba, por la 
presión inicial del gas. 
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de la segunda ley de la termodinámica. En palabras, la segunda ley se puede enunciar como Con sólo imaginar la entropía, 
sigue: La entropía de un sistema aislado aumenta en un proceso irreversible, y permanece ¡UMenta Su valor en el universo. 
sin cambio en un proceso reversible. Nunca puede disminuir. (Ver el apéndice 5.1, con una 
lista de enunciados equivalentes de la segunda ley.) Así, AS,;, O AS, pueden ser cantidades 


negativas en determinado proceso, pero la suma de ellas nunca puede ser menor que cero. 


5.5 Cambios de entropía 


Ahora que conocemos las definiciones estadística y termodinámica de la entropía y la segun- 
da ley de la termodinámica, estamos listos para estudiar la forma como diversos procesos 
afectan la entropía del sistema. Ya vimos que el cambio de entropía en el caso de la expan- 
sión isotérmica y reversible de un gas ideal es nR In (V/V,). En esta sección examinaremos 
otros ejemplos de cambios de entropía. 


Cambio de entropía debido a mezclado de gases ideales 


La figura 5.8 muestra un recipiente donde n, moles del gas ideal A a T, P y V, están sepa- 
radas, mediante una división, de ną moles del gas ideal B a T, P y V¿. Cuando se quita la 
división, los gases se mezclan en forma espontánea y la entropía del sistema aumenta. Para 
calcular la entropía del mezclado, A,,.,S, se puede considerar al proceso como dos expansio- 
nes isotérmicas de gas, separadas: 


En el caso del gas A ASA = Rin E 
En el caso del gas B ASg = MBR In Va = Va 
Por consiguiente, 
Ames = ASa + ASg = MAR In de = mano e 
Na Va ng Ve n=n tns V=Va+Vo 


Pa 





Figura 5.8 
La mezcla de dos gases ideales a la misma temperatura y presión causa un aumento de entropía. 
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De acuerdo con la ley de Avogadro, el volumen es directamente proporcional a la cantidad 
de moles del gas a T y P constante, y entonces la ecuación anterior se puede escribir en la 
forma 


na FR Na +n 
so BO B + ngR In E, B 
NA ng 


A = na R In 


salita Aa 
na + MB na + MB 


= —naR ln xa — ngR ln xp 


= —R(NA ln xa + Mg In xp) (5.17) 


donde x, y Xg son las fracciones mol de A y B, respectivamente. Como x < 1, entonces 
In x < 0 y el lado derecho de la ecuación 5.17 es una cantidad positiva, lo cual es consistente 
con la naturaleza espontánea del proceso.* 


Cambio de entropía debido a transiciones de fase 


La fusión del hielo es un cambio de fase muy conocido. A 0°C y 1 atm, el hielo y el agua 
están en equilibrio. Bajo estas condiciones, el hielo absorbe calor reversiblemente durante el 
proceso de fusión. Además, en vista de que es un proceso a presión constante, el calor que se 
absorbe es igual al cambio de entalpía del sistema, de modo que q,., = Aj,sH, donde AnH 
es el llamado calor, o entalpía de fusión. Observe que como H es una función de estado, ya 
no es necesario especificar el trayecto y no se necesita que el proceso de fusión se efectúe 
reversiblemente. La entropía de fusión, ApS, es 


AñsH 
Te 


Anss = (5.18) 


donde 7, es la temperatura de fusión, o punto de fusión (273 K para el hielo). De igual modo, 
se puede escribir que la entropía de vaporización, AaS, es 


y = Ampl (5.19) 


A, 
ap T 


donde A,..H y T, son la entalpía de evaporación y el punto de ebullición del líquido, respec- 


vap 


tivamente. 
EJEMPLO 5.5 


Las entalpías molares de fusión y evaporación del agua son 6.01 kJ mol” y 40.79 
kJ mol”, respectivamente. Calcule los cambios de entropía en la fusión y la eva- 
poración de 1 mol de agua en su punto de fusión normal y su punto de ebullición 
normal. == 





* Como A y B son gases ideales, no hay fuerzas intermoleculares entre las moléculas, por lo que no se produce 
cambio de calor en el mezclado. En consecuencia, el cambio de entropía de los alrededores es cero, y la dirección 
del proceso sólo depende del cambio de entropía del sistema. 
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RESPUESTA 
De acuerdo con la ecuación 5.18, 


—=] ; 
AS 6:01 x 1000 J mol" — 2203 K-i mol-! 
273K 


y de acuerdo con la ecuación 5.19, 


40.79 x 1 000 J mol! 
373 K 


Avs = = 109.4 JK mol”! 


COMENTARIOS 


1) En vista de que los valores de entropía son en general mucho menores que los 
valores de entalpía, los expresaremos en J K`', y no en kJ K”*. 2) Tanto en la fusión 
como en la evaporación, se llega a un aumento de entropía. Este resultado puede 
parecer extraño, porque el hielo está en equilibrio con agua a 273 K, y el agua está 
en equilibrio con su vapor a 373 K, por lo que era de esperarse que el cambio de 
entropía en cada caso fuera cero. Sin embargo, los cambios de entropía que hemos 
calculado sólo se refieren al sistema. Como el calor se absorbe reversiblemente en 
un proceso en equilibrio, los cambios de entropía en los alrededores, en los casos 
de fusión y evaporación, se determinan con —Ay,.H/T; y —AvapH/To respectiva- 
mente. Entonces, el cambio total de entropía del universo es cero, en cada caso. 3) 
Nuestro cálculo demuestra, y en general es cierto, que AaS es mayor que Apus 
para la misma sustancia. Debido a que tanto los sólidos como los líquidos son fases 
condensadas, poseen una estructura u orden considerable. En consecuencia, la tran- 
sición de sólido a líquido da como resultado un aumento relativamente pequeño del 
desorden molecular. Por otra parte, el arreglo de las moléculas en estado gaseoso es 
totalmente aleatorio, por lo que el proceso de líquido a vapor se acompaña por un 
gran aumento de desorden. 


La tabla 5.1 muestra las entropías de vaporización de varios líquidos. La característica 
interesante de esa tabla es que esos diferentes líquidos tienen aproximadamente la misma 


Tabla 5.1 D 
Punto de ebullición (7), entalpía molar de evaporación (A, H) y entropía 
molar de evaporación (A ,ap3 ) de varias sustancias 


e ¡1 ¡1 PP 5 ón ón ng nn 





Sustancia KIK A vapH/KJ+mol ~’ Aw EE ma’ 
Bromo (Br2) 331.8 30.0 90.4 
Etanol (C2H50H ) 351.3 39.3 111.9 
Éter dietílico 307.6 26.0 84.5 
(C2H50C2H 5) 
Hexano (CH ¡2) 341.7 28.9 84.6 
Mercurio (Hg) 630 59.0 93.7 
Metano (CH 4) 109 9.2 84.4 
Agua (H20) 373 40.79 109,4 


-a 
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dx 
Recuerde que J — = lnx. 
XxX 


entropía molar de evaporación (unos 88 J K7* mol”). Esta observación empírica se llama 
regla de Trouton. La interpretación molecular de este fenómeno sostiene que la mayor parte 
de los líquidos y todos los gases tienen estructuras similares, por lo que se genera una can- 
tidad comparable de desorden en la evaporación; por consiguiente, los valores de AS son 
similares. En la tabla 5.1 las excepciones son el agua y el etano, que tienen valores de ApS 
apreciablemente mayores. La razón es que esos líquidos tienen una estructura más ordenada, 
debido a la existencia de puentes de hidrógeno, lo que genera más desorden en sus puntos 
de ebullición. 


Cambio de entropía debido al calentamiento 


Cuando la temperatura de un sistema se eleva de T, a T,, su entropía también aumenta. Esta 
correlación se debe a la entrada de energía, que eleva las moléculas a niveles más altos de 
energía traslacional, rotacional y de vibración, y aumenta el desorden a nivel molecular. Po- 
demos calcular este aumento de entropía como sigue. Sean S, y S, las entropías del sistema 
en los estados 1 y 2 (caracterizados por T, y T,). Si el calor pasa reversiblemente al sistema, 
el aumento de entropía de una cantidad infinitesimal de transferencia de calor está definido 
por la ecuación 5.5: 


ds = Mrs 
T 
La entropía a T, es 
n 
S> = Si - darev 
E E 


Si definimos que éste sea un proceso a presión constante, como suele ser el caso, entonces 
dq. = AH, y 


T: 
EE R g 
i T 


De acuerdo con la ecuación 4.18, dH = C,dT, y entonces 
E T Cp m Tə 
S= S + I EdT = Sı + L Cpd In T (5.20) 


Si el intervalo de temperaturas es pequeño, se puede suponer que Cp es independiente de la 
temperatura. En ese caso, la ecuación 5.20 se transforma en 


TD 
$ = $1 + Cp In T (5.21) 
l 


y el aumento de entropía, AS, resultado del calentamiento, es 


sE A, In 22 (5.22) 


1 


= T: 
— nCp In— 
1 


5.5 Cambios de entropía 


EJEMPLO 3.6 


A presión constante, 200 g de agua se calientan de 10°C a 20°C. Calcule el aumento 
de entropía de este proceso. La capacidad calorífica molar del agua a presión cons- 
tante es 75.3 J K~! mol ?. 


RESPUESTA 


La cantidad de moles de agua presentes es 200 g/18.02 g mol”! = 11.1 mol. El 
aumento de entropía, de acuerdo con la ecuación 5.22, es 


55 = (13 mabl252 3 bool ias 
283 K 


= pIE 


COMENTARIO 


Para hacer este cálculo hemos supuesto que C, es independiente de la temperatura, 
y que el agua no se expande al calentarse, y por lo tanto no se efectúa trabajo. 


Supongamos que el calentamiento del agua en el ejemplo 5.6 se hubiera hecho en for- 
ma irreversible (es el caso en la práctica), por ejemplo, con un mechero de Bunsen. ¿Cuál 
hubiera sido el aumento de entropía? Vemos que, independientemente de la trayectoria, los 
estados inicial y final son iguales, esto es, 200 g de agua calentados de 10°C a 20°C. Por 
consiguiente, la integral del lado derecho de la ecuación 5.20 expresa AS en caso de calen- 
tamiento irreversible. Esta conclusión es consecuencia de que AS sólo depende de T, y T,, y 
no de la trayectoria. Así, en este proceso, AS es 29.0 J K”*, sin importar que el calentamiento 
se haya hecho en forma reversible o irreversible. 


EJEMPLO 5.7 


El agua sobreenfriada es agua líquida que se ha enfriado a menos de su punto de 
congelación normal. Este estado es termodinámicamente inestable, y el agua tiende 
a congelarse y formar hielo en forma espontánea. Supongamos que hay 2.0 moles 
de agua sobreenfriada que se convierten en hielo a —10%C y 1.0 atm. Calcule los 
valores de AS... AS y AS,,,, de este proceso. Los valores de C, del agua'y del 
hielo, en el intervalo de temperaturas de 0 a —10%C, son 75.3 J K~! mol”! y 37.7 J 
K~! mol *, respectivamente. 


RESPUESTA 


Primero observe que un cambio de fase sólo es reversible a la temperatura en la que 
las dos fases están en equilibrio. Como el agua sobreenfriada a —10*C y el hielo 
a —10°C no están en equilibrio, el proceso de congelación no es reversible. Para 
calcular el valor de AS... inventaremos una serie de pasos reversibles para convertir 


agua sobreenfriada a —10*C en hielo a —10*C, 
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También se deben incluir las 
aportaciones a $ por transiciones 
de fase, en la ecuación 5.24. 


5.6 Tercera ley de la termodinámica 


En termodinámica, en el caso normal sólo interesan los cambios de propiedades como AU 
y AH. Aunque no tenemos forma de medir los valores absolutos de la energía interna y la 
entalpía, podemos determinar la entropía absoluta de una sustancia. Tal como está escrita, 
la ecuación 5.20 nos permite medir el cambio de entropía dentro de un intervalo adecuado 
de temperatura, entre 7, y T). Supongamos que se hace que la temperatura inferior sea el 
cero absoluto; esto es, 7, = 0 K, y que a la temperatura superior se le llama T. Entonces, la 
ecuación 5.20 se transforma en 


T 
EPT E e $ Cear (5.23) 


Como la entropía es una propiedad extensiva, su valor en cualquier temperatura T es igual a 
la suma de las aportaciones, desde O K hasta la temperatura especificada. Podemos medir la 
capacidad calorífica en función de la temperatura y calcular los cambios de entropía debidos 
a transiciones de fase, si las hay, para evaluar la integral de la ecuación 5,23, Sin embargo, 
este método presenta dos obstáculos. El primero es que no sabemos cuál es la entropía de una 
sustancia en el cero absoluto; esto es, ¿cuál es $}? En segundo lugar, ¿cómo tener en cuenta 
la parte de la contribución a la entropía total que está entre el cero absoluto y la temperatura 
mínima a la cual son posibles las mediciones? 

De acuerdo con la ecuación de Boltzmann (ecuación 5.1), la entropía se relaciona con la 
probabilidad de que suceda un estado. También podemos usar W para representar la cantidad 
de microestados de un sistema macroscópico. El significado de microestado en este contexto 
se puede ilustrar con una sustancia hipotética, cristalina perfecta, sin impurezas ni defectos 
cristalinos. Ese cristal sólo puede tener un arreglo particular de átomos o moléculas; esto es, 
sólo un microestado. En consecuencia W= 1 y 


S = kg In W= kg In 1=0 


Este principio se conoce como la tercera ley de la termodinámica, que establece que toda 
sustancia tiene una entropía positiva finita, pero en el cero absoluto de temperatura, la en- 
tropía puede llegar a cero, como lo hace en el caso de una sustancia cristalina perfecta pura. 
Matemáticamente, la tercera ley se puede expresar como 


Lím S=0 (sustancia cristalina perfecta) 
T=0 K 


A temperaturas sobre el cero absoluto, el movimiento térmico contribuye a la entropía de 
la sustancia, por lo que su entropía ya no es cero, aun cuando sea pura y continúe siendo 
cristalina perfecta. La importancia de la tercera ley es que nos permite calcular los valores 
absolutos de las entropías que describiremos abajo. 


Tercera ley, o entropías absolutas 


La tercera ley de la termodinámica nos permite medir la entropía de una sustancia a la tem- 
peratura T. En el caso de una sustancia cristalina perfecta, Sọ = 0, por lo que la ecuación 5.23 
se transforma en 


= TCp de T 
Sy = T q N Cpd In T (5.24) 
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Ahora podemos medir la capacidad calorífica dentro del intervalo de temperatura que de- 
seemos. En caso de temperaturas muy bajas (< 15 K), para las cuales esas mediciones son 
difíciles de hacer, podemos usar la teoría de Debye (llamada así por el físico holandés-esta- 
dounidense Peter Debye, 1884-1966) de las capacidades caloríficas: 


Cp =ar? (5.25) 


donde a es una constante para determinada sustancia. El cambio de entropía dentro de este 
pequeño intervalo de temperatura es 


AS ¿Lar = f arar 


Observe que la ecuación 5.25 sólo se aplica cerca del cero absoluto. La tabla 5.2 es una lista 
de los pasos que intervienen en la medición de la entropía molar estándar ($?) del HCl ga- 
seoso a 298.15 K. Para aplicar la ecuación 5.24 debemos recordar que es válida sólo para una 
sustancia perfectamente ordenada a 0 K. La figura 5.9 muestra una gráfica de $° en función 
de la temperatura, para las sustancias en general. 

Los valores de entropía que se determinan mediante la aplicación de la ecuación 5.24 
se llaman entropías de tercera ley o entropías absolutas, porque esos valores no se basan en 
algún estado de referencia. La tabla 5.3 es una lista de la entropía molar estándar absoluta de 
varios elementos y compuestos comunes, a 1 bar y 298 K. En el apéndice B aparecen más 
datos. Observe que como son valores absolutos, omitimos el signo A y el subíndice f para $°, 
pero los conservamos para las entalpías molares estándar de formación (A, H°). 


Tabla 5.2 
Determinación de la entropía del HCI a 298.15 K a partir de mediciones 
de su capacidad calorífica! 





Contribución SIPE mal" 
1. Extrapolación de 0 a 16 K (ecuación 5.25) 1.3 
2 Fil In T para el sólido I de 16 K a 98.36 K 29.5 
3. Transición de fase a 98.36 K, sólido I — sólido Il, 12.1 
AH/T= 1 190 J mol"! /98.36 K 
4. f Cpd In T para el sólido II, de 98.36 K hasta 158.91 K 21.1 
5. Fusión, 1992 J mol`! /158.91 K 12.6 
6. J Cpd 1n T, para el líquido, de 158.91 K a 188.07 K 9.9 
1 
7. Vaporización, at 85.9 
8. fCpd In T para el gas de 188.07 K a 298.15 K 13.5 





S298.15 = 185.9 





a Moore, W. J., Physical Chemistry, 4a. ed., O 1972, Prentice-Hall, Englewood Cliffs, NJ. 
Este valor difiere un poco del que se muestra en el apéndice B, porque el estado estándar es 1 atm, 
y no l bar. 


Por comodidad omitiremos 
“absoluto” cuando nos refiramos 
a los valores de entropía molar 
estándar. 
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qe 





Figura 5.9 

Aumento de entropía estándar de una sustancia, del cero absoluto hasta su estado gaseoso en 
cierta temperatura. Observe las contribuciones al valor de $°, debidas a las transiciones de fase 
(fusión y ebullición). 


rs molares estándar, a 298 K y 1 bar de algunas sustancias inorgánicas y 
orgánicas 

e 5 ý- 
Sustancia 5/3-K"*. mol ' Sustancia S/J-K* «mol 
C(grafito) Si CHa4 (g) 186.2 
C(diamante) 2.4 C2H6(g) 229.5 
CO(g) 197.9 C3Hs(g) 269.9 
CO2(8) 213.6 C2H2 (8) 200.8 
HF(g) 173.5 C2H4 (g) 219.5 

HCI (g) 186.5 C6H6 (D) 172.8 
HBr (g) 198.7 CH30K (1) 126.8 
HI(g) 206.3 C2H5O0H (1) 161.0 
H20 (8) 188.7 CH¿CHO()) 160.2 
H20()) 69.9 HCOOK(I) 129.0 

NH 5(g) 192.5 CH¿COOH(!) 159.8 

NO (g) 210.6 CH ¡206(5) 210.3 

NO 2(g) 240.5 C12H22011(5) 360.2 
N204(g) 304.3 

N20(g) 220.0 

O2(g) 205.0 

03(g) 231.7 

SO2(g) 248.5 


nn ys 
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Entropía de las reacciones químicas 


Ya estamos listos para calcular el cambio de entropía que sucede en una reacción química. 
Como en el caso de la entalpía de reacción (ver la ecuación 4.28), el cambio de entropía de 
la reacción hipotética 


aA+bB>cC+dD 
se determina mediante la ecuación 
A, S° = cS? (C) + dS(D) — aS(A) — b5°(B) 
= Y vS (productos) — Y vS (reactivos) (5.26) 


donde v representa el coeficiente estequiométrico. Este procedimiento se ilustra en el ejem- 
plo que sigue: 
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COMENTARIO 


Los resultados son consistentes con lo que esperábamos, esto es, que las reacciones 
que producen un aumento neto de la cantidad de moléculas de gas se acompañan 
por un aumento apreciable de entropía, como en la reacción (a), mientras que suce- 
de lo contrario en la reacción (b). En (c) no hay cambio en la cantidad total de mo- 
léculas de gas, y en consecuencia el cambio de entropía es relativamente pequeño. 
Observe que todos los cambios de entropía se aplican al sistema. 


EJEMPLO 5.9 


Calcule los valores de AS; AS, y AS,,,;, de la síntesis de amoniaco a 25°C: 


Na(g) + 3H,(g) — 2NH,(g) A,H°= — 92.6 kJ mol ' 


RESPUESTA 


Usamos los datos del apéndice B, y seguimos el procedimiento del ejemplo 5.8: ve- 
mos que el cambio de entropía en la reacción es —198 J K~! mol”*, que es el valor 
de AS,,.. Para calcular el valor de AS,,,, notamos que el sistema está en equilibrio 
térmico con los alrededores. Como AH, = —AH,;., entonces 


AH 
Ane 
A 
— —(—92.6 x 1 000) Jmol”! 


298 K 


> MEC O 


El cambio de entropía del universo es 


AS aay = ASis + ASar 
= —198 J K~! mol™ + 311 J K~ mol *' 
= 113 J K~! mol"! 


COMENTARIO 


Como el valor de AS,,,, es positivo, anticipamos que la reacción es espontánea a 
25°C. Recuerde que sólo porque una reacción sea espontánea eso no quiere decir 
que suceda con una rapidez observable. En realidad, la síntesis del amoniaco es 
extremadamente lenta a temperatura ambiente. La termodinámica puede indicarnos 
si una reacción sucederá espontáneamente bajo las condiciones especificadas, pero 
no dice nada acerca de qué tan rápido ocurrirá. La rapidez de las reacciones es el 
tema de la cinética química (capítulo 12). 


5.7 Entropía residual 


Como vimos, los valores absolutos de la entropía se pueden determinar mediante el empleo 
de la tercera ley de la termodinámica. Esos valores pueden calcularse también con méto- 
dos de la termodinámica estadística (ver el capítulo 23) basados en datos espectroscópicos a 
298 K. En general, con estos dos métodos se obtienen resultados comparables. Sin embargo, 
en algunos casos se observa que el valor de entropía absoluta determinado experimental- 
mente con la tercera ley es menor que el valor calculado. La diferencia se debe a la entropía 
residual, o el valor de entropía “mayor que cero” de una sustancia a 0 K. 

Para ver cómo puede existir entropía residual, examinemos el cristal de monóxido de 
carbono en el cero absoluto. Este compuesto tiene un momento dipolar pequeño (u = 0.12 
D) y una ligera separación de cargas en la molécula. En consecuencia, las moléculas pueden 
estar orientadas al azar, como se ve en la figura 5.10b. Si no hay una orientación preferida, 
entonces cada molécula tiene dos, o 2', opciones de orientación. Dos moléculas tienen cua- 
tro, o 2? opciones, y para 1 mol de CO, las opciones son 2™^. Si recordamos que R = kN, 
podemos calcular la entropía residual (S¿) de 1 mol de moléculas de CO con la ecuación de 
Boltzmann: 


So = Kg In W 
= kg In 2Na 
= Rin 2 


= (8.314 J K7! mol!) In 2 = 5.8 J K-! mol”! 


Se ha calculado la entropía del CO a 298 K con métodos de termodinámica estadística, que 
resulta 4.2 J K* mol * mayor que la entropía de tercera ley, diferencia que parece indicar 
que hay una entropía residual en el cero absoluto. El hecho de que la discrepancia sea menor 
que 5.8 J K~! mol”! quiere decir que la orientación de las moléculas de CO en un cristal no 
es completamente aleatoria. 

Otro ejemplo de una sustancia que presenta entropía residual es el óxido nitroso (N,0). 
En este caso, el valor calculado es mayor que el valor de tercera ley, en 5.8 J K~! mol”'. El 
óxido nitroso es una molécula lineal que tiene arreglo atómico NNO. Desde el punto de vista 
de la energía no hay diferencia si la orientación de las moléculas es NNO u ONN. Como en 
el caso del CO, la ecuación de Boltzmann anticipa una entropía residual de 5.8 J K”! mol *, 
que concuerda bien con el resultado experimental. 


a... GƏ ems 

GƏ GƏ GƏ GƏ Ə FƏ GƏ GƏ 

3ə ƏƏ GƏ GƏ es. 
(a) (b) 


Figura 5.10 


(a) Arreglo perfecto de moléculas de monóxido de carbono en un cristal; Sọ = 0 a O K. (b) 
Arreglo imperfecto de moléculas de monóxido de carbono en un cristal; Sọ > 0 a O K. Claves de 


color: gris es C y rojo es O. 
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El aumento de entropía (desde 
cero) es el precio que se paga por 
tratar de engañar a la naturaleza. 
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Tabla 5.4 
Arreglos de cuatro átomos de H alrededor de un átomo de O en el hielo 
p 
Cantidad de arreglos 
Descripción Especie química equivalentes 


a 


Todos los átomos de H tienen un H40” 1 
enlace sencillo con el átomo 
de O 4 
Tres átomos de H tienen enlace H30* 


sigma, y un H tiene puente de 
hidrógeno con el átomo de O 

Dos átomos de H tienen enlace H20 6 
sigma y dos átomos de H tienen 
puente de hidrógeno con el 
átomo de O 

Un H tiene enlace sigma, y tres OH 4 
átomos de H tienen puentes de 
hidrógeno con el átomo de O 

Los cuatro átomos de H tienen pg 1 
puentes de hidrógeno con el 
átomo de O 


e rn 


Por último, examinemos al agua. El valor de entropía calculado a partir de termodi- 
námica estadística y de mediciones espectroscópicas del vapor de agua a 298 K es 188.7 J 
K”! mol ?, mientras que el valor determinado con el método de la tercera ley es 185.3 J K” 
mol”! La diferencia es 3.4 J K`’ mol”! y se atribuye a la entropía residual del hielo a O K. 
Linus Pauling, químico estadounidense (1901-1994) proporcionó una explicación exacta de 
este resultado, basándose en consideraciones geométricas. Un cristal de hielo formado por 
N moléculas de H,O contiene 2N átomos de H. Cada uno de los átomos de H puede estar en 
una de dos posiciones: cerca de un átomo de O (como en un enlace sigma O-H) o alejado 
de él (como en un puente de hidrógeno O - - - H). En consecuencia, hay 2%" arreglos en total. 
La tabla 5.4 es un resumen de las 2*, o 16 maneras de ubicar cuatro átomos de H alrededor 
de un átomo de O en el hielo. Diez de esos arreglos dejarían cargas positivas o negativas en 
la red, porque habría más o menos que dos átomos de H unidos en forma covalente al átomo 
de O. Estas separaciones de carga son energéticamente desfavorables y no existen a 0 K. Los 
seis arreglos restantes, que se ven en la figura 5.11, son aceptables. En consecuencia, las 2 
maneras de arreglar los átomos de H en torno a N átomos de O deben reducirse en un factor 


de (6/16)", o sea 
6 
16) 


En el caso de un mol de moléculas de H,O, N = N,, y la entropía residual está dada por 


N 
3 i 
So = kg In B 


N 
3 


2 


W=2N x 











= (8.314) J K-! mol7?) In l 
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Figura 5.11 

Los seis arreglos equivalentes de cuatro átomos de H en torno a un átomo central de O. Observe 
que en cada caso, el átomo de O está unido tetraédricamente con los átomos de H mediante dos 
enlaces sigma y dos puentes de hidrógeno. (Las esferas pequeñas son H y las grandes son O.) 


S =3.4JK”' mol” 


que tiene excelente concordancia con los resultados experimentales. 

Observe que la entropía residual no existe en la mayor parte de las sustancias. Sin em- 
bargo, cuando la hay, nos permite contar con una forma de estudiar el arreglo molecular en 
un cristal a la inalcanzable temperatura del cero absoluto. La figura 5.12 muestra las gráficas 
de entropía en función de temperatura de una sustancia pura y perfectamente cristalina, y de 
una sustancia que tiene entropía residual. 


(a) (b) 
S° S° 
0 0 
0 0 


T T 


Figura 5.12 
(a) Una sustancia pura y perfectamente cristalina tiene entropía cero a O K, como indica la terce- 
ra ley de la termodinámica. (b) Una sustancia con entropía residual a 0 K. 
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Ecuaciones clave 





S = kg In W 
AS = nR In = 
Vi 
As = Lev 
T 
ds = ro 
T 
eficiencia = Es aabt == T 
T T 


AS univ e ASvis T ASar >0 
A mix 3 = —Rína In xa + Mp In xg) 





AnS = AñsH 
Ti 

Ary 
Sa Re 
Tp 


AS = S» — Sı = nĒp In 2 


l 
T 
AS=Sr 59 = f Sar 


A,S* = Y vS (productos) — > vS (reactivos) 


(Ecuación de Bolzmann) 


(Cambio de entropía debido a expansión 
isotérmica de un gas) 


(Definición termodinámica de la entropía) 


(Definición termodinámica de la entropía) 


(Eficiencia termodinámica) 


(Segunda ley de la termodinámica) 


(Cambio de entropía debido a mezclado isotérmico) 


(Cambio de entropía debido a la fusión) 


(Cambio de entropía debido a evaporación) 


(Cambio de entropía debido a calentamiento a 
presión constante) 


(Entropía de tercera ley) 


(Entropía estándar de reacción) 


(5.1) 


(5.3) 


(5.4) 


(5.5) 


(5.9) 


(5.16) 
(SEW 


(5.18) 


(5.19) 


(5.22) 


(5.23) 


(5.26) 


APÉNDICE 5.1 





Enunciados de la segunda ley 
de la termodinámica 


La segunda ley de la termodinámica es una de las leyes físicas más importantes. Al paso de 
los años, los científicos han estudiado y aplicado esta ley en disciplinas totalmente diferen- 
tes. No es de sorprender que haya muchas y distintas (pero equivalentes) formas de enunciar 
la segunda ley. A continuación se presenta una lista de los enunciados más conocidos. 


1. “Es imposible que una máquina autoaccionada, sin ayuda de agente externo alguno, 
conduzca calor de un cuerpo a otro a mayor temperatura; o el calor no puede pasar 
por sí mismo desde un cuerpo más frío a uno más caliente.” (Rudolf Julius Clausius, 
1822-1888, físico alemán.) 

2. “La energía del universo es constante, y la entropía aumenta hacia un máximo.” 
(Clausius.) 

3. “La entropía es la flecha del tiempo.” (Sir Arthur Stanley Eddington, 1882-1944, 
matemático y astrofísico inglés.) 

4. “El estado de entropía máxima es el estado más estable de un sistema aislado.” 
(Enrico Fermi, 1901-1954, físico italiano.) 

5. “Todo sistema que se abandona a sí mismo, en promedio cambiará hacia una con- 
dición de probabilidad máxima.” (Gilbert Newton Lewis, 1875-1946, químico esta- 
dounidense.) 

6. “En todo proceso irreversible, aumenta la entropía total de todos los cuerpos que 
intervienen.” (Lewis.) 

7. “Cuando un proceso real sucede, es imposible inventar un método para regresar a 
todo sistema implicado a su condición original.” (Lewis.) 

8. “La segunda ley de la termodinámica tiene tanta verdad como cuando se dice que 
si usted vertiera un vaso de agua en el océano, no sería posible obtener otra vez el 
mismo vaso de agua.” (James Clerk Maxwell, 1831-1879; físico escocés.) 

9. “Es imposible disminuir la entropía de un sistema de cuerpos sin con ello dejar atrás 
cambios en otros cuerpos.” (Max Planck, 1858-1947, físico alemán.) 

10. “El cambio de trabajo mecánico en calor puede ser completo, pero, al contrario, el 
de calor en trabajo nunca puede ser completo, porque siempre que cierta cantidad 
de calor se transforma en trabajo, otra cantidad de calor debe sufrir un cambio co- 
rrespondiente y compensatorio.” (Planck.) 
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Problemas 


e 


Probabilidad 


5.1 Determine la probabilidad de que todas las moléculas de un gas se encuentren en una mitad de un reci- 
piente, cuando el gas consiste en (a) 1 molécula, (b) 20 moléculas y (c) 2 millones de moléculas. 


5.2 Suponga que un amigo le contó el siguiente evento extraordinario: un trozo de metal de 500 g de peso 
fue visto elevándose espontáneamente 1.00 cm sobre la mesa donde descansaba. Dijo que el metal había 
absorbido suficiente energía térmica de la mesa que usó para elevarse contra la atracción de la gravedad. 
(a) ¿Viola este proceso la primera ley de la termodinámica? (b) ¿Y la segunda ley? Suponga que la tem- 
peratura ambiente era de 298 K y que la mesa era suficientemente grande como para que su temperatura 
no cambiara por esta transferencia de energía. (Sugerencia: primero calcule la disminución de entropía 
como resultado de este proceso, y después estime la probabilidad de que suceda ese proceso. La acelera- 
ción de la gravedad es de 9.81 m s72.) 


La máquina térmica de Carnot 


5.3 Compare una planta hidroeléctrica con el uso de una máquina térmica para generar electricidad. ¿Cuál 
método es más eficiente? ¿Por qué? 


5.4 Convierta el diagrama P — V del ciclo de Carnot en un diagrama T — S. ¿Cuál es el área de la parte ence- 
rrada? 


5.5 El motor de un automóvil de 1 200 kg de peso está diseñado para trabajar con octano (C¿H,y), cuya 
entalpía de combustión es de 5 510 kJ mol”'. Si el automóvil sube por una pendiente, calcule la altura 
máxima (en metros) que alcanza el automóvil con 1.0 galón de gasolina. Suponga que la temperatura de 
los cilindros del motor llega a 2 200°C, y que la temperatura de salida es de 760°C; pase por alto todas 
las formas de fricción. La masa de 1 galón de combustible es 3.1 kg. [Sugerencia: el trabajo que se efec- 
túa para mover el vehículo en una distancia vertical es mgh, donde m es la masa del automóvil, en Kg, g 
es la aceleración de la gravedad (9.81 m s”?) y A la altura, en metros.] 


5.6 Una máquina térmica funciona entre 210°C y 35°C. Calcule la cantidad mínima de calor que debe reti- 
rarse de la fuente de calor para obtener 2 000 J de trabajo. 


La segunda ley de la termodinámica 
5.7 Comente la siguiente afirmación: “Tan sólo pensar en la entropía aumenta su valor en el universo.” 


5.8 Uno de los muchos enunciados de la segunda ley de la termodinámica es: “El calor no puede pasar de 
un cuerpo más frío a uno más caliente sin ayuda externa.” Suponga dos sistemas, 1 y 2,a7, y T, (T, > 
T,). Demuestre que si fluyera espontáneamente una cantidad de calor q de 1 a 2, el proceso causaría una 
disminución en la entropía del universo. (Puede suponer que el calor fluye muy lentamente, para que el 
proceso pueda considerarse como reversible. Suponga también que la pérdida de calor del sistema 1 y la 
ganancia de calor del sistema 2 no afectan a 7, y T3.) 
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5.9 


5.10 


5.11 


5.12 


Un barco que navega en el Océano Índico aprovecha el agua superficial más tibia, a 32°C, para hacer 
funcionar una máquina térmica que lo impulsa, y descarga el agua usada de regreso a la superficie del 
mar. Este esquema, ¿viola la segunda ley de la termodinámica? En caso afirmativo, ¿qué cambio haría 
para que funcionara? 


Las moléculas de un gas a cualquier temperatura T sobre el cero absoluto están en constante movimien- 
to. Este “movimiento perpetuo”, ¿viola las leyes de la termodinámica” 


De acuerdo con la segunda ley de la termodinámica, la entropía de un proceso irreversible en un sistema 
aislado siempre debe aumentar. Por otra parte, se sabe bien que la entropía de los sistemas vivos perma- 
nece pequeña. (Por ejemplo, la síntesis de moléculas de proteína muy complejas a partir de aminoácidos 
individuales, es un proceso que causa una disminución de entropía.) ¿Es inválida la segunda ley para los 
sistemas vivos? Explique las razones de ello. 


En un día cálido de verano, una persona trata de enfriarse abriendo la puerta de un refrigerador. ¿Es una 
acción inteligente, termodinámicamente hablando? 


Cambios de entropía 


5.13 


5.14 


5.15 


5.16 


S17 


5.18 


5,19 


5.20 


5.21 


El calor molar de vaporización del etanol es de 39.3 kJ mol *, y el punto de ebullición del etanol llega a 
78.3%C. Calcule el valor de A,, $ para evaporar 0.50 mol de etanol. 


vap 


Calcule los valores de AU, AH y AS del siguiente proceso: 


1 mol de agua líquida 1 mol de vapor 


a25"C y 1 atm — a100°C y 1 atm 


El calor molar de evaporación del agua a 373 K es de 40.79 kJ mol *, y la capacidad molar del agua es 
de 75.3 J K~’! mol”*. Suponga que la capacidad calorífica molar es independiente de la temperatura, y 
que el comportamiento es de gas ideal. 


Calcule el valor del AS al calentar 3.5 moles de un gas ideal monoatómico de 50°C a 77°C, a presión 
constante. 


6.0 moles de un gas ideal se calientan reversiblemente a volumen constante, de 17°C a 35°C. Calcule el 
cambio de entropía. ¿Cuál sería el valor de AS si el calentamiento se hiciera en forma irreversible? 


Un mol de un gas ideal se calienta primero a presión constante desde T hasta 37, y después se enfría a T, 
a volumen constante. (a) Deduzca una ecuación de AS, del proceso total. (b) Demuestre que el proceso 
total equivale a una expansión isotérmica del gas a T, de V a 3V, donde V es el volumen original. (c) 
Demuestre que el valor de AS del proceso en (a) es igual que para el proceso en (b). 


35.0 g de agua a 25.0°C (material A) se mezcla con 160.0 g de agua a 86.0°C (material B). (a) Calcule 
la temperatura final del sistema, suponiendo que el mezclado se efectúa adiabáticamente. (b) Calcule el 
cambio de entropía de A, B, y de todo el sistema. 


La capacidad calorífica del cloro gaseoso es 
Cp = (31.0 + 0.0087) J K~! mol”! 


Calcule el cambio de entropía cuando se calientan 2 moles de gas de 300 K a 400 K, a presión constante. 


Una muestra de neón (Ne) gaseoso, inicialmente a 20°C y 1.0 atm, se deja expandir de 1.2 L a 2.6 L, y al 
mismo tiempo se calienta hasta 40°C. Calcule el cambio de entropía del proceso. 


Uno de los primeros experimentos en el desarrollo de la bomba atómica fue demostrar que el isótopo fi- 
sionable es 4U y no U. Se empleó un espectrómetro de masas para separar UF; de **UF;, Calcule 
el valor de AS para separar 100 mg de la mezcla gaseosa, si las abundancias naturales de Vey: y BSU son 
99.28 y 0.72%, respectivamente, y la del °F es de 100%. 
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5.22 Un mol de un gas ideal a 298 K se expande isotérmicamente de 1.0 L a 2.0 L (a) reversiblemente, y (b) 
contra una presión externa constante de 12.2 atm. Calcule los valores de AS; AS,;, y AS ,y;y en ambos 
casos. ¿Concuerdan sus resultados con la naturaleza de los procesos? 


5.23 Las entropías molares absolutas de O, y N, son 205 J K”' mol* y 192 J K”* mol *, respectivamente, 
a 25°C. ¿Cuál es la entropía de una mezcla formada por 2.4 moles de O, y 9.2 moles de N, a la misma 
temperatura y presión? 


5.24 Una cantidad de 0.54 moles de vapor de agua, que inicialmente está a 350°C y 2.4 atm, entra en un pro- 
ceso cíclico para el cual q = —74 J. Calcule el valor de AS del proceso. 


5.25 Anticipe si el cambio de entropía en cada una de las reacciones a 298 K es positivo o negativo: 


(a) 4Fe(s) + 30,8) — 2Fe,05(s) 
(b) O(g) + O(g) — 018) 

(c) NH,Cl(s) > NHx(g) + HCI(g) 
(d) Hx(g) + CL(g) —> 2HC1(g) 


5.26 Utilice los datos del apéndice B para calcular los valores de A, S° en las reacciones que se mencionaron 
en el problema anterior. 


5.27 Una cantidad de 0.35 moles de un gas ideal, inicialmente a 15.6°C, se expande de 1.2 L a 7.4 L. Calcule 
los valores de w, q, AU y AS si el proceso se lleva a cabo (a) isotérmica y reversiblemente, y (b) isotér- 
mica e irreversiblemente contra una presión externa de 1.0 atm. 


5.28 Un mol de gas ideal se expande isotérmicamente de 5.0 L a 10 L a 300 K. Compare los cambios de 
entropía en el sistema, alrededores y universo si el proceso se efectúa (a) reversiblemente y (b) irreversi- 
blemente, contra una presión externa de 2.0 atm. 


5.29 La capacidad calorífica del hidrógeno se puede calcular mediante 
Cp = (1.554 + 0.00227) J K”! mol`! 


Calcule los cambios de entropía en el sistema, alrededores y el universo, en caso de (a) el calentamiento 
reversible y (b) el calentamiento irreversible de 1.0 mol de hidrógeno, de 300 K a 600 K. [Sugerencia: 
en (b), suponga que los alrededores están a 600 K.] 


5.30 Sea la reacción 


N2(8) + OX(g) — 2NO(g) 


Calcule los valores de A, $? en la mezcla de reacción, los alrededores y el universo a 298 K. ¿Por qué su 
resultado es útil para los habitantes de la Tierra? 


La tercera ley de la termodinámica y la entropía residual 


5.31 Los valores de A, H° pueden ser negativos, cero o positivos, pero los valores de S sólo pueden ser cero 
o positivos. Explique la(s) causa(s) de ello. 


5.32 Indique cuál es la sustancia que tiene mayor entropía molar entre cada uno de los pares siguientes: (a) 
HOCI), H,O(g); (b) NaCl(s), CaCl,(s); (e) N, (0.1 atm), N, (1 atm); (d) C(diamante), C(grafito); (e) 
O(g), O,(g); (£) etanol (C,H,OH), éter dimetílico (C,H¿O); (g) N,0,(g), 2NO,(g); (h) Fe(s) a 298 K, 
Fe(s) a 398 K. (A menos que se indique otra cosa, considere que la temperatura es de 298 K. 


5.33 Un químico encontró una discrepancia entre la entropía de tercera ley y la entropía calculada en la ter- 
modinámica estadística, de un compuesto. (a) ¿Cuál valor es mayor? (b) Sugiera dos razones que puedan 
causar esta discrepancia. 
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5.34 


5.35 
5.36 


Calcule la entropía molar residual de un sólido en el que las moléculas pueden adoptar (a) tres, (b) cua- 
tro y (c) cinco orientaciones de igual energía en el cero absoluto. 


Explique la entropía residual medida de la molécula de CH,D, que es 10.1 J K”* mol”. 


Explique por qué el valor de S? (grafito) es mayor que el de 5° (diamante) a 298 K (ver el apéndice B). 
¿Sería válida esta desigualdad a 0 K? 


Problemas adicionales 


5.37 


5.38 


5.39 


5.40 


5,41 


5.42 


5.43 


5.44 


A veces se describe a la entropía como la “flecha del tiempo” porque es la propiedad que determina la 
dirección de avance del tiempo. Explique por qué. 


Indique la o las condiciones bajo las cuales se pueden aplicar las siguientes ecuaciones: (a) AS = AH/T, 
(b) S, = 0, (e) dS = C,dT, (d) dS = dg/T. 


Sin consultar tabla alguna, prediga si el cambio de entropía es positivo, casi cero o negativo en cada una 
de las reacciones siguientes: l 


(a) Nx(8) + Ox(g) — 2NO(8) 

(b) 2Mg(s) + O(g) — 2MgO(s) 

(c) 2H,0,(1) > 2H,0(1) + O(g) 

(d) Hx(2) + CO(g) > H,0(8) + CO(g) 


Calcule el cambio de entropía cuando se deja expandir neón en un recipiente de 0.780 L de volumen, 
desde 25°C y 1.0 atm, hasta 1.25 L, y se calienta simultáneamente hasta 85°C. Suponga que el compor- 
tamiento es ideal. (Sugerencia: como S es una función de estado, se puede calcular primero el valor de 
AS de la expansión, y después calcularlo para calentamiento en el volumen final constante.) 


En la fotosíntesis se usan fotones de luz visible para producir cambios químicos. Explique las razones 
por las cuales la energía calorífica en forma de fotones infrarrojos no es eficaz para la fotosíntesis. 


Un mol de gas ideal monoatómico se comprime de 2.0 atm a 6.0 atm, y al mismo tiempo se enfría de 
400 K a 300 K. Calcule los valores de AU, AH y AS del proceso. 


A veces, las tres leyes de la termodinámica se enuncian en forma coloquial como sigue: primera ley: no 
se puede obtener algo de la nada. Segunda ley: lo mejor a que puede llegar uno es a un empate. Tercera 
ley: ni siquiera se puede llegar a un empate. Señale la base científica de cada uno de esos enunciados. 
(Sugerencia: una consecuencia de la tercera ley es que es imposible llegar al cero absoluto de tempera- 
tura.) 


Con los datos siguientes determine el punto de ebullición normal, en Kelvin, del mercurio. ¿Qué hipóte- 
sis debe hacer para calcularlo”? 


Hg(!): AH” = 0 (por definición) 
S* = 77.4 JK-! mol”! 
Hg(g)  A;Ħ° = 60.78 kJ mol”! 
S° = 174.7 3K-! mol”! 


5.45 Si se hace referencia a la regla de Trouton, explique por qué la relación es mucho menor que 90 J K”* 


mo]”' para el HF líquido. 


5.46 Presente un ejemplo detallado de cada uno de los siguientes procesos, con su explicación. (a) un proceso 


termodinámicamente espontáneo; (b) un proceso que viole la primera ley de la termodinámica, (c) un 
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proceso que viole la segunda ley de la termodinámica, (d) un proceso irreversible y 
(e) un proceso en equilibrio. 


5.47 En la expansión adiabática reversible de un gas ideal, hay dos aportaciones a los 
cambios de entropía: la expansión y el enfriamiento del gas. Demuestre que esas 
dos aportaciones son de igual magnitud, pero de signo contrario. También demues- 
tre que en caso de una expansión adiabática irreversible de un gas, estas dos contri- 
buciones ya no son de igual magnitud. Prediga el signo que tendrá AS. 


5.48 Un refrigerador puesto a 0°C descarga calor a la cocina, a 20°C. (a) ¿Cuánto trabajo 
se necesitaría para congelar 500 mL de agua (más o menos el volumen de un mol 
de hielo)? (b) ¿Cuánto calor se descargaría durante este proceso? (La entalpía 
molar de fusión del agua es de 6.01 kJ mol ?, y el refrigerador trabaja con 35% de 
eficiencia. 


5.49 Se tiene agua sobrecalentada a más de 100°C, sin hervir. Como en el caso del agua 
sobreenfriada (ver el ejemplo 5.7), el agua sobrecalentada es termodinámicamente 
inestable. Calcule los valores de AS AS, y ASuniy cuando 1.5 moles de agua 
sobrecalentada a 110°C y 1.0 atm se convierten en vapor a la misma temperatura y 
presión. (La entalpía molar de evaporación del agua es 40.79 kJ mol”*, y las capa- 
cidades caloríficas molares del agua y del vapor, en el intervalo de temperaturas de 
100 a 110°C, son 75.5 J K"*' mol ' y 34.4 J K~’! mol *, respectivamente.) 


5.50 El tolueno (C,Hg) tiene momento dipolar, mientras que el benceno (C¿H¿) no es 


polar. 
CH3 
P.f. 5.5%C —D5"G 
P. Eb. 80.1°C 110.6°C 


Explique por qué, contra lo que cabe esperar, el benceno se funde a una temperatura 
mucho mayor que el tolueno. ¿Por qué el punto de ebullición del tolueno es mayor 
que el del benceno? 


CAPÍTULO 6 


Las energías de Gibbs y de Helmholtz 
y sus aplicaciones 





Las matemáticas son un lenguaje. 
—Josiah Willard Gibbs* 


Después de haber estudiado la función de la entropía y la segunda y tercera leyes de la termo- 
dinámica en el capítulo anterior, ahora contamos con todas las herramientas fundamentales 
para estudiar los procesos físicos y químicos. Sin embargo, para ayudar a concentrarnos en el 
sistema y en las condiciones prácticas específicas que se exponen en este capítulo, debemos 
desarrollar dos funciones que forman la base de la termodinámica química: la energía de 
Gibbs y la energía de Helmholtz. 


6.1 Las energías de Gibbs y de Helmholtz 


Con la primera ley de la termodinámica para considerar el equilibrio de la energía, y la 
segunda ley para ayudarnos a decidir qué procesos pueden ocurrir de manera espontánea, 
podríamos esperar razonablemente que se cuenta con suficientes elementos de termodinámi- 
ca para lidiar con cualquier situación. Aunque en principio esta expectativa es válida, en la 
práctica, las ecuaciones que hemos derivado hasta el momento no son las más convenientes 
para ello. Por ejemplo, para utilizar la ecuación de la segunda ley desarrollada en el capítulo 
5 (ecuación 5.16), debemos calcular el cambio de entropía tanto en el sistema como en los 
alrededores. Debido a que por lo general sólo estamos interesados en lo que sucede dentro 
del sistema y no nos preocupan los eventos externos a él, sería más sencillo si pudiéramos 
establecer criterios para el equilibrio y la espontaneidad en términos del cambio de alguna 
función termodinámica del sistema y no de todo el universo, como para AS y; 

Considere un sistema en equilibrio térmico con sus alrededores a una temperatura 7. 
Un proceso que ocurre dentro de él produce la transferencia de una cantidad infinitesimal de 
calor, dq, del sistema hacia los alrededores. Entonces, tenemos que -dq.;;= dq, El cambio 
total de entropía, según la ecuación 5.16, es 


AS iv = ASsis e AS aj 2 0 


= AS sis F 





daar >0 
pe 


= ISa HE >0 
T 


—————ŮŮŮŮ— 


*Gibbs emitió esta breve afirmación al final de un largo debate entro loo académisos de Yale sobre cuál ora la 
HICJUL UUPUU Pura lvo aluminyo; DA voresiana w= engue A ss smerenie sunennmewnin tnn 16E 
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La inversión del signo de 
desigualdad proviene del hecho de 
que si x > 0, entonces —x < 0. 


Observe que cada cantidad del lado derecho de la ecuación anterior se refiere al sistema. Si 
el proceso se lleva a cabo a presión constante, entonces dgy = dH;is, O 
dH sis 


ASsis sE T >0 


Multiplicando la ecuación anterior por —T, obtenemos 
dH, — TdS; < 0 


Ahora definimos una función, denominada energía de Gibbs* (llamada así en honor del 
físico estadounidense Josiah Willard Gibbs, 1839-1903), G, como 


G=H -TS (6.1) 


En la ecuación 6.1 vemos que, debido a que H, T y S son todas funciones de estado, G 
también es una función de estado. Además, al igual que la entalpía, G tiene unidades de 
energía. 

A temperatura constante, el cambio en la energía de Gibbs del sistema en un proceso 
infinitesimal está dado por 

dG, = dH., PA TdS,;, 

Podemos aplicar dG, como un criterio del equilibrio y la espontaneidad, de la siguiente 
manera: 


dG; <0 (6.2) 


sis 
donde el signo < denota un proceso espontáneo, mientras que el de igualdad indica equili- 
brio a temperatura y presión constantes. 

A menos que se indique otra cosa, a partir de ahora, en nuestro análisis de los cambios 
de la energía de Gibbs, sólo consideraremos el sistema. Por esta razón, se omitirá el subín- 
dice sis para simplificar. En el caso de un proceso isotérmico finito 1 — 2, el cambio de la 
energía de Gibbs está dado por 


AG = AH — TAS (6.3) 


y las condiciones de equilibrio y espontaneidad a temperatura y presión constantes están 
dadas por 


AG=G,-G,=0 sistema en equilibrio 


AG=G,-G,<0 proceso espontáneo de 1 a 2 


Si AG es negativo, se dice que el proceso es exergónico (que proviene de la palabra griega 
que se usa para “productor de trabajo”); si es positivo, el proceso es endergónico (es decir, 
consumidor de trabajo). Observe que para derivar la ecuación 6.3, la presión debe ser cons- 
tante para fijar q = AH, y la temperatura también. En general, podemos sustituir q por AH 


* Anteriormente, a la energía de Gibbs se le llamaba energía libre de Gibbs, o sólo energía libre. Sin embargo, 
la IUPAC (International Union of Pure and Applied Chemistry) recomendó que se eliminara el término libre. Se 
aplica la misma recomendación a la energía de Helmholtz, que se analizará en breve. 
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Tabla 6.1 
Factores que afectan AG de una reacción” 


p 


AH AS AG 


a 


Ae + Positivo a bajas temperaturas; negativo a altas temperaturas. 
Reacción espontánea en la dirección hacia adelante a altas 
temperaturas y en la dirección inversa a bajas temperaturas. 

+ ~ Positivo a todas las temperaturas. Reacción espontánea en la 
dirección inversa a todas las temperaturas 

— + Negativo a todas las temperaturas. Reacción espontánea en la 
dirección hacia adelante a todas las temperaturas. 

= = Negativo a bajas temperaturas; positivo a altas temperaturas. 
Reacción espontánea a bajas temperaturas; tiende a invertirse 
a altas temperaturas. 


—ĄÃĄÃĄatŘŘŘ————————— 


a Bajo el supuesto de que tanto AH como AS son independientes de la temperatura. 


sólo si la presión es constante a lo largo del proceso. Sin embargo, debido a que G es una 
función de estado, AG es independiente de la trayectoria. Por lo tanto, la ecuación 6.3 se 
aplica a cualquier proceso, siempre que la temperatura y la presión sean las mismas en los 
estados inicial y final. 

La energía de Gibbs es útil porque incorpora la entalpía y la entropía. En algunas reac- 
ciones, las contribuciones de la entalpía y de la entropía se refuerzan una a otra. Por ejemplo, 
si AH es negativo (en una reacción exotérmica) y AS es positivo (mayor desorden), entonces 
(AH — TAS), o AG, es una cantidad negativa y el proceso se ve favorecido de izquierda a 
derecha. En otras reacciones, la entalpía y la entropía pueden trabajar en contra una de otra; 
es decir, AH y (—TAS) tienen diferentes signos. En estos casos, el signo de AG se determina 
por las magnitudes de AH y TAS. Si |AH| > |TAS], entonces se dice que la reacción está 
regulada por la entalpía, porque el signo de AG lo determina AH de manera predominante. 
Por el contrario, si |TAS| >> |AH], entonces el proceso es regulado por la entropía. En la 
tabla 6.1 se muestra cómo afectan los valores positivos y negativos de AH y AS a AG a 
diferentes temperaturas. 

Una función termodinámica similar se puede derivar de procesos en los que se mantie- 
nen constantes la temperatura y el volumen. La energía de Helmholtz (en honor del fisiólogo 
y físico alemán Hermann Ludwig Helmholtz, 1821-1 894), A, se define como: 


A=U-TS (6.4) 


donde todos los términos se refieren al sistema. Al igual que G, A es una función de estado y 
tiene unidades de energía. Siguiendo el mismo procedimiento descrito anteriormente para la 


energía de Gibbs, podemos demostrar que, a temperatura y volumen constantes, los criterios 
del equilibrio y la espontaneidad están dados por: 


dA. <0 (6.5) 


sis = 
Omitiendo el subíndice para sistema, tenemos, en el caso de un proceso finito: 


AA = AU-— TAS (6.6) 
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6.2 Significado de las energías de Gibbs y de Helmholtz 


Las ecuaciones 6.3 y 6.6 nos proporcionan criterios extremadamente útiles para tratar con 
la dirección de los cambios espontáneos y la naturaleza de los equilibrios químico y físico. 
Además, estas funciones termodinámicas nos permiten determinar la cantidad de trabajo que 
se puede efectuar en un proceso dado. 


Energía de Helmholtz 


En un proceso infinitesimal a temperatura constante, la ecuación 6.4 adquiere la forma 
dA = dU — TdS 


Para un cambio reversible, dq,., = TdS (véase ecuación 5.5), por lo que la ecuación anterior 
se convierte en 


dA = dU — dg,., 
Si aplicamos la primera ley de la termodinámica (véase ecuación 4.7), escribimos 


dA == AQ yes ia dW ev À dy. 
n dW ev (6.7) 


o, en el caso de un proceso finito, 


AA =w (6.8) 


rev 


Si AA < 0, el proceso ocurrirá de manera espontánea, y w,., representa el trabajo que el siste- 
ma puede realizar sobre los alrededores si este cambio se llevara a cabo de manera reversible. 
(Observe que en este caso W, es una cantidad negativa de acuerdo con nuestra convención.) 


Además, w,., es el trabajo máximo que se puede obtener. 

Una manera de aplicar la ecuación 6.6 es calcular el valor de AA a la mezcla de dos 
gases ideales 1 y 2 a T y V constantes. Debido a que éste es un proceso isotérmico, AU =0, 
y, de la ecuación 5.17, la entropía de la mezcla está dada por —R(n, In x, + m, ln x). Por lo 
tanto, 


AA = AU— TAS 
= RT(n ln x, + nm, ln x,) 


que es una cantidad negativa, porque x < 1, por lo que In x < 0. Este resultado es congruente 
con nuestro conocimiento de que la mezcla isotérmica de dos gases ideales es un proceso 


espontáneo. El siguiente ejemplo nos muestra cómo utilizar la ecuación 6.6 para determinar 
el trabajo máximo que se puede extraer de una reacción química. 


6.2 Significado de las energías de Gibbs y de Helmholtz 169 


EJEMPLO 6.1 


Considere el metabolismo de la glucosa en agua y bióxido de carbono a BE 
CH,206(s) + 60,(8) — 6C0,(g) + 6H,0(1) 
Al quemar 1 mol de glucosa se obtienen los siguientes cambios en las mediciones 


calorimétricas y del apéndice B: A,U = —2 801.3 kJ mol* y A,S = 260.7 J E 


mol™'. ¿Qué cantidad del cambio de energía se puede extraer como trabajo? 





RESPUESTA 


Para calcular el cambio en la energía de Helmholtz utilizando la ecuación 6.6, es- 
cribimos 


AA = AU =TAS 


260.7 J K-! mol ' 
1 000 J/ kJ 


= -2 801.3 k J mol"! — (298 K| 


= -2 879.0 kJ mol! 





COMENTARIO 


El resultado demuestra que el máximo trabajo obtenible en teoría de la descomposi- 
ción biológica de la glucosa (2 879.0 kJ mol”!) es en realidad mayor que el cambio 
de energía interna (2 801.3 kJ mol” 1), La razón es que el proceso va acompañado de 
un incremento de entropía, que contribuye al trabajo máximo, En la práctica, sólo 
una porción de este trabajo se convierte en actividad biológica útil. 


Energía de Gibbs 


Para mostrar la relación entre el cambio de la energía de Gibbs y el trabajo, comenzamos con 
la definición de G: 


G=H=-T5 
Para un proceso infinitesimal, 
dG = dH - TdS — SdT 
Ahora, debido a que 


H=U+PV 
dH = dU + PdV + VdP 
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De acuerdo con la primera ley de la termodinámica 


dU = dq + dw 
y 

dU = dq — PdaV 
En un proceso reversible 

dq,., = TdS 

por lo que 

dU = TdS — PaV (6.9) 
y 


dH = (TdS — PAV) + PdV + VdP 
= TdS + VdP 


Finalmente, tenemos que 


dG = (TdS + VdP) — TdS — SAT 
= VdP — SdT (6.10) 


La ecuación 6.9 incorpora la primera y la segunda leyes, mientras que la 6.10 muestra la 
dependencia de G de la presión y de la temperatura. Las dos son ecuaciones importantes, 
fundamentales para la termodinámica. (En el apéndice 6.1 de la página 191 se derivan más 
relaciones termodinámicas.) 

La ecuación 6.10 es válida para un proceso en el que sólo ocurre trabajo de dilatación. 
Si, además del trabajo de dilatación, se realiza otro tipo de trabajo, debemos tenerlo en cuen- 
ta. Por ejemplo, para una reacción redox en una celda electroquímica que genera electrones 
y realiza trabajo eléctrico (w,), la ecuación 6.9 se modifica para convertirse en 


dU = TdS — PdV + dwa 
por lo que 
dG = VdP — SdT + dwa 
donde el subíndice el denota eléctrico. Con P y T constantes, tenemos que 
dG = dW, rev 


y para un cambio finito, 


AG = Wel, rev — Wel, máx (6.11) 
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Esta derivación muestra que AG es el trabajo máximo diferente al de dilatación que se puede 
obtener en un proceso a P y T constantes. En el capítulo 10, cuando analicemos la electroquí- 
mica, utilizaremos la ecuación 6.11. 
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RESPUESTA 


La reacción es: 
CH,(g) + 20,(g) — CO,(g) + 2H,0(1) 


De los valores de A¿H? y §° del apéndice B, encontramos que A,H = —890.3 kJ 
mol”' y A,S = —242.8 J K”* mol” '. Por lo tanto, de la ecuación 6.3, 


242.8 JK-! mol! 


AG = —890.3 kJ mol"! — 298 K 
1 000 J/KJ 


= —818.0 kJmol”' 


De la ecuación 6.11, escribimos 
Wet máx = — 818.0 kJ mol * 


Por ende, el máximo trabajo eléctrico que puede realizar el sistema sobre los alrede- 
dores es igual a 818.0 kJ por mol de CH, que participe en la reacción. 


COMENTARIOS 


Dos puntos de interés: primero, debido a que la reacción produce una disminución 
de la entropía, el trabajo eléctrico realizado es menor que el calor generado. Éste 
es el precio que pagamos por el orden. Segundo, si la entalpía de la combustión se 
utilizara para realizar trabajo en un motor de calor, la eficiencia de la conversión de 
calor a trabajo sería limitada por la ecuación 5.9. En principio, toda la energía 
de Gibbs liberada en una celda de combustible se puede convertir en trabajo porque 
la celda no es un motor de calor y por lo tanto no está gobernada por las restriccio- 
nes de la segunda ley. 


Finalmente, observe que las condiciones de presión constante son más comunes que las 
condiciones de volumen constante; por lo tanto, la energía de Gibbs se utiliza con mayor 
frecuencia que la energía de Helmholtz. 


6.3 Energía molar estándar de Gibbs de formación A¿G* 


Al igual que en el caso de la entalpía, no podemos medir el valor absoluto de las energías de 
Gibbs, así que, por conveniencia, asignamos un valor de cero a la energía molar estándar 
de Gibbs de formación de un elemento en su forma alotrópica más estable a 1 bar y 298 K. 
Si utilizamos nuevamente la combustión del grafito como ejemplo (véase sección 4.6): 


C(grafito) + O,(g) — CO,(g) 


Si la reacción se lleva a cabo con reactivos a 1 bar, que se convierten en productos a 1 bar, 
entonces el cambio de energía de Gibbs, A,G”, de la reacción es 
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AL = AfG*(CO,) = AG (grafito) > AfG*(0») 
= AfG*(CO») 


A¿G(CO,) = AC 


debido a que los valores de A, G° tanto del grafito como del O, son cero. Para determinar el 
valor de A,G”, utilizamos la ecuación 6.3: 


A,G” = A,H-TA,S* 


En el capítulo 4 (p. 99) vimos que A,H” = —393.5 kJ - mol” '. Para encontrar el valor de 
A, $”, utilizamos la ecuación 5.26 y los datos del apéndice B: 


AS? = $(CO,) — S (grafito) — S° (03) 
= (213.6 — 5.7 — 205.0) J K-! mol! 
= 2.9 JK! mol”! 


Entonces, 


29 3K mo 


A,G” = -393.5 kJmol-! — 298 K 
1 000 J/kJ 





= —394.4 kJ mol”' 


Finalmente, llegamos al resultado: 
A; G*(CO,) = —394.4 kJ mol`! 


De esta manera, podemos determinar los valores de A¿G? de la mayoría de las sustancias. 
En la tabla 6.2 se relacionan los valores de A, G° de varias sustancias comunes orgánicas e 
inorgánicas (en el apéndice B se presenta una lista más extensa). 

En general, A, G° de una reacción del tipo 


aA + bB — cC + dD 


está dada por 


A,G° = cAsG*(C) + dA¡G(D) — aA¡G(A) — bAs? (B) 


= Y A/C (productos) — > vA¿G- (reactivos) (6.12) 


donde v es el coeficiente estequiométrico. En capítulos posteriores, veremos que A, G° tam- 
bién se puede obtener de la constante de equilibrio y de mediciones electroquímicas. 
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Tabla 6.2 
Energías molares estándar de Gibbs de formación a 1 bar y 298 K de algunas 
sustancias orgánicas e inorgánicas 








Sustancia AfG kJ: mol ' Sustancia AfG /kJ - mol ' 
C(grafito) 0 CH4(8) -50.79 
C(diamante) 2.87 C2H6(8) —32.9 
CO(g) 131.9 C3Hax(g) —23.49 
CO(g) — 394.4 C-H2(8) 209.2 
HF(g) 210.7 C>rHa(g) 68.12 
HCI(g) 10,3 C6H6(0) 124.5 
HBr(g) — 53.45 CH5¿0H()) —166.3 
HI(g) 1.7 C>H50H(!) 174.2 
H20(g) — 228.6 CH3¿CHO(1) 128.1 
H20(1) 231.2 HCOOH(/) —361.4 
NH3(8) -16.6 CH3COOH(!) 389.9 
NO(g) 86.7 C6H 1206 (8) -910.6 
NO2(2) 51.84 C:12H2011(5) -1 544.3 
N204(2) 98.29 
N20(g) 103.6 
O3(8) 163.4 
SOAg) — 300.4 
SOx41(8) — 370.4 


p 


Dado que el cambio de energía de Gibbs está integrado por dos partes —la entalpía y 
la temperatura multiplicada por la entropía—, es ilustrativo comparar sus contribuciones a 
A,G° en un proceso. En la figura 6.1 se muestran estas contribuciones en un diagrama vecto- 
rial, utilizando los siguientes datos de combustión de la sección anterior: 


CHO" AH” =-2801.3kJmol" -—TA,S° = —77.7 kJ mol™' A,G° = —2 879.0 kJ mol” 


CH, A, H° = -890.3 kJ mol"! —TA,S° = -72.3 kJ mol™' A,G° = —818.0 kJ mol”! 


En este punto, surge una pregunta: si las combustiones de la glucosa y el metano son tan 
espontáneas como lo indica la magnitud de los datos negativos de AG”, ¿cómo se pueden 
mantener estas sustancias en aire por largos periodos sin cambio aparente? Es aquí donde 
reside la limitación de la termodinámica, ya que sólo nos dice la dirección en la que ocurrirá 
una reacción, pero nada acerca de la rapidez con la que ocurrirá. Para que se inicie cualquier 
reacción, los reactivos primero deben adquirir suficiente energía para superar la barrera de 


* Los datos de la glucosa provienen del ejemplo 6.1. Debido a que no existe cambio en el número de moles de 
los gases, Av = 0, y por ende A, U? = A,H y A,A? = A, G°. 
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A,H° = —2 801.3 kJ mol”* A,G? = —2 879.0 kJ mol”' A,H° = —890.3 kJ mol`’ A,G° = —818.0 kJ mol”' 
—TA,S* = —77.7 kJ mol”* 1 —TA,S* = 72.3 kJ mol”! 
(a) (b) 
Figura 6.1 


Diagramas vectoriales que muestran los cambios en A, H°, -TA, S° y A, G° a 298 K en la com- 
bustión de (a) glucosa y (b) metano. 


la energía de activación. A las moléculas de glucosa (o de metano) dentro de un contenedor 
a temperatura ambiente les hace falta esta energía y por lo tanto son perfectamente estables. 
En el capítulo 12 se abundará sobre este tema. 


6.4 Dependencia de la energía de Gibbs 
de la temperatura y la presión 


En razón de que la energía de Gibbs juega un papel fundamental en la termodinámica quí- 
mica, es importante comprender sus propiedades. En la ecuación 6.10 se muestra que es una 


función tanto de la presión como de la temperatura. En este punto, veremos cómo cambia el 
valor de G con cada una de estas variables. 


Dependencia de G con respecto a la temperatura 
Iniciamos con la ecuación 6.10: 
dG = VdP — SdT 
A presión constante, esta ecuación se convierte en 
dG = —SdT 


por lo que, la variación de G con respecto a 7, a presión constante, está dada por 


oG 


—| =-=$ (6.13) 
OT 


P 








Debido a que la entropía es una cantidad positiva, este resultado dice que la energía de Gibbs 
de un sistema a presión constante disminuye al aumentar la temperatura. Ahora la ecuación 


6.1 se convierte en 


176 Capítulo 6: Las energías de Gibbs y de Helmholtz y sus aplicaciones 


G=H+T 
OT 





ar 
P 


Dividiendo la ecuación anterior entre 7? y arreglándola, obtenemos 


G  1|[0G 


H 
—— + — x 
T? L2 


T 


P 





El miembro izquierdo de la ecuación anterior es la derivada parcial de G/T con respecto a 
T: es decir, 


al 
ES 
OT lp T  T|OT), 


Por lo tanto, 


A (6.14) 


A la ecuación 6.14 se le conoce como la ecuación de Gibbs-Helmholtz. Si la aplicamos a un 
proceso finito, G y H se convierten en AG y AH, por lo que la ecuación se convierte en 


la 
o AS 6.15 
OT lp T e 


La ecuación 6.15 es importante porque relaciona la dependencia de la temperatura con el 
cambio de la energía de Gibbs, y de ahí, la de la posición de equilibrio con respecto al cam- 
bio de entalpía. En el capítulo 9 regresaremos a esta ecuación. 


Dependencia de G con respecto a la presión 


Para ver cómo depende de la presión la energía de Gibbs, empleamos nuevamente la ecua- 
ción 6.10. A temperatura constante, 


dG = VaP 
O 
£] -v (6.16) 
OP), 


Debido a que el volumen debe ser una cantidad positiva, la ecuación 6.16 dice que la energía 
de Gibbs de un sistema siempre aumenta con la presión a temperatura constante. Estamos in- 
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teresados en la forma en la que aumenta el valor de G cuando aumenta la presión del sistema 
de P, a P}. Podemos escribir el cambio en G, AG, a medida que el sistema pasa del estado 1 
al estado 2, de la siguiente manera: 


AG = f dG =G,-G = f” vap 
1 


En el caso de un gas ideal, V = nRT/P, por lo que 





P, 
M= == LE dP 


II 


nRT In L (6.17) 
P 


Si definimos P, = 1 bar (el estado estándar), podemos sustituir G, con el símbolo del estado 
estándar G°, G, por G y P, por P. Ahora la ecuación 6.17 se convierte en 


G=G* +nRT h 
l bar 


Expresada en cantidades molares, 





G = GŒ + RT In T (6.18) 


ar 


donde G depende tanto de la temperatura como de la presión, y G? es una función sólo de 
la temperatura. La ecuación 6.18 relaciona la energía molar de Gibbs de un gas ideal con su 
presión. Posteriormente, veremos una ecuación similar que relaciona la energía de Gibbs de 
una sustancia con su concentración en una mezcla. 


EJEMPLO 6.4 


Una muestra de 0.590 moles de un gas ideal que se encuentra a 300 K y 1.50 bar se 
comprime isotérmicamente a una presión final de 6.90 bar. Calcule el cambio de la 
energía de Gibbs en este proceso. 


RESPUESTA 
A partir de la ecuación 6.17, escribimos 

P, = 1.50 bar; -P = 6.90 bar 
por lo que 


AG = (0.590 mol) (8.314 J K~ mol *) (300 K) In = 


= 2.25 x10* J 
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Hasta el momento, nos hemos concentrado en gases y hemos explicado la dependencia 
de G con respecto a la presión. En razón de que en la práctica el volumen de un líquido o de 
un sólido es independiente de la presión aplicada, escribimos 


P 
ds $, var 


= V(P, — P) = VAP 


G, = G, + VAP 


El volumen, V, se trata como una constante y se puede considerar fuera de la integral. En ge- 
neral, las energías de Gibbs de los líquidos y de los sólidos son mucho menos dependientes 
de la presión, por lo que se puede pasar por alto la variación de G con respecto a P, excepto 
cuando se trata de procesos geológicos en el interior de la Tierra, o condiciones de alta pre- 
sión creadas de manera específica en el laboratorio. 


6.5 Energía de Gibbs y equilibrio de fases 


En esta sección veremos cómo se puede aplicar la energía de Gibbs al estudio del equilibrio 
de fases. Una fase es una parte homogénea de un sistema que se encuentra en contacto con 
otras partes del mismo sistema, pero separada de ellas por una frontera bien definida. Ejem- 
plos de equilibrio de fases son los procesos físicos como la congelación y la ebullición. En el 
capítulo 9 aplicaremos la energía de Gibbs para estudiar el equilibrio químico. En este punto, 
nuestro análisis se limita a sistemas de un solo componente. 

Considere un sistema de un componente, con dos fases (sólido y líquido), que a cierta 
temperatura y presión se encuentra en equilibrio. ¿Cómo formulamos esta condición? Po- 
dríamos vernos tentados a igualar las energías de Gibbs de la siguiente manera: 


Goólido = Giiíquido 


Pero esta formulación no podría sostenerse, porque es posible que exista un pequeño cubo de 
hielo flotando en un océano de agua a 0°C, y aún así la energía de Gibbs del agua obviamente 
sería mucho mayor que la del cubo de hielo. En su lugar, debemos insistir en que la energía 
por mol de Gibbs (o energía molar de Gibbs) de la sustancia, una propiedad intensiva, es 
igual en ambas fases en equilibrio, ya que las cantidades intensivas son independientes de 
las cantidades presentes: 


G sólido = Giíquido 


Si se modificaran las condiciones externas (temperatura o presión) de manera que Gua 
Giiíquido entonces parte del sólido se fundiría, porque 


AG = Cisi = ás <0 


Por otro lado, si Gsrigo < Giiquigo Parte del líquido se congelaría de manera espontánea. 
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Figura 6.2 

Dependencia de la energía molar de Gibbs con respecto a la 
temperatura en las fases de vapor (V), líquido (L) y sólido (S) 
de una sustancia a presión constante. La fase con el menor 
valor de G es la más estable a esa temperatura. La intersec- 
ción de las líneas de vapor y de líquido determina el punto de 
ebullición (T,), mientras que la intersección entre las líneas 
de líquido y de sólido señala el punto de fusión (7). 





A continuación, veamos de qué manera dependen de la temperatura y de la presión las 
energías molares de Gibbs de los sólidos, líquidos y vapores. La ecuación 6.13 expresada en 


g- 


P 


cantidades molares se convierte en 


Debido a que la entropía de una sustancia es positiva en cualquier fase, una gráfica de G 
contra T a presión constante nos da una línea con pendiente negativa. Para las tres fases de 
una sustancia simple, tenemos* 


Tm 
OT 


ƏT — 7 ðsólido ƏT — ~V líquido A vap 











e A 7) Ka SEE- 
P P 


P 
A cualquier temperatura, las entropías molares de una sustancia disminuyen en el orden de 
Sup > Sríquido i S sólido 


Estas diferencias se reflejan en las pendientes de las líneas que se muestran en la figura 6.2. 
A temperaturas elevadas, la fase de vapor es la más estable, ya que tiene la menor energía 
molar de Gibbs. Sin embargo, cuando la temperatura disminuye, el líquido se convierte en la 
fase estable, y finalmente, a temperaturas aún menores, el sólido se convierte en la fase más 
estable. La intersección entre las líneas de vapor y líquido es el punto en el cual estas dos 
fases se encuentran en equilibrio, es decir Gs = Giguido La temperatura correspondiente es 
T,, el punto de ebullición. De manera similar, el sólido y el líquido coexisten en equilibrio a 
la temperatura T, el punto de fusión o derretimiento. 

¿Cómo afecta el incremento de presión al equilibrio entre las fases? En la sección ante- 
rior, vimos que la energía de Gibbs de una sustancia siempre aumenta con la presión (véase 
ecuación 6.16). Además, ante un cambio dado de presión, el incremento es mayor en el caso 


* Aunque utilizamos los términos gas y vapor de manera indistinta, rigurosamente existe una diferencia. Un 
gas es una sustancia que normalmente se encuentra en el estado gaseoso a temperaturas y presiones ordinarias; un 
vapor es la forma gaseosa de cualquier sustancia que constituye un líquido o un sólido a temperaturas y presiones 
normales. Por ende, a 25°C y 1 atm, hablamos de vapor de agua y de oxígeno gaseoso. 


180 Capítulo 6: Las energías de Gibbs y de Helmholtz y sus aplicaciones 


Figura 6.3 


Dependencia de la energía molar de Gibbs con respecto a 

la presión. En la mayoría de las sustancias (el agua es la ex- 
cepción más importante), un incremento de presión lleva a 
un incremento del punto de fusión y del punto de ebullición. 


(En este caso tenemos P, > P,.) 


OJI 





de los vapores, y mucho menor en el de los líquidos y sólidos. Este resultado proviene de la 
ecuación 6.16, expresado en cantidades molares: 


E 
OP j; 


Normalmente, el volumen molar de un vapor es aproximadamente mil veces mayor que el 
de un líquido o un sólido. 

En la figura 6.3 se muestra el aumento del valor de G en las tres fases cuando la presión 
aumenta de P, a P,. Vemos que tanto T, como T, cambian a valores mayores, pero el cambio 
de T, es mayor, debido al mayor incremento del valor de G en el caso del vapor. Por lo tanto, 
en general, un incremento de la presión externa eleva el punto de fusión y el de ebullición de 
una sustancia. Aunque no se muestra en la figura 6.3, también es válida la situación inversa; 
es decir, la disminución de la presión reduce tanto el punto de fusión como el de ebullición. 
Recuerde que nuestra conclusión acerca del efecto de la presión sobre el punto de fusión se 
basa en el supuesto de que el volumen molar de un líquido es mayor que el del sólido. Este 
supuesto es válido para la mayoría de las sustancias, pero no para todas ellas. Una excepción 
notable es el agua. El volumen molar del hielo es, en realidad, mayor que el del agua líquida, 
considerando el hecho que el hielo flota sobre el agua. Entonces, en el caso del agua, un in- 
cremento de la presión reduce el punto de fusión. Posteriormente se harán más comentarios 
acerca de esta propiedad del agua. 


Las ecuaciones de Clapeyron y de Clausius-Clapeyron 


Ahora derivaremos algunas ecuaciones generales útiles para entender desde una perspectiva 
cuantitativa el equilibrio de fases. Considere una sustancia que existe en dos fases, œ y 6. 
La condición de equilibrio a temperatura y presión constantes es aquella que 
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por lo que 
dG, = dG; 


Para establecer la relación de dT a dP en el cambio que une estas dos fases, tenemos, de la 
ecuación 6.10, 


dG, = V,dP — S.dT = dā; = V¿dP — SadT 


(Sa — Sa)dT = (V3 — V, )dP 


de _ AS 
dT AV 


donde AV y AS son el cambio del volumen molar y de la entropía molar de la transición de 
fases a > 8, respectivamente. Ya que AS = AH/T en el equilibrio, la ecuación anterior se 
convierte en 


e = q, (6.19) 
dT TAV 
donde T es la temperatura de transición de fases (puede ser el punto de fusión, o el punto 
de ebullición, o cualquier otra temperatura a la cual puedan coexistir las dos fases en equili- 
brio). A la ecuación 6.19 se le conoce como ecuación de Clapeyron (en honor del ingeniero 
francés Benoit-Paul-Émile Clapeyron, 1799-1864). Esta simple expresión nos da la relación 
del cambio de presión con respecto al cambio de temperatura en términos de algunas canti- 
dades claramente observables, como el volumen molar y el cambio de entalpía del proceso. 
Se aplica a la fusión, vaporización y sublimación, así como al equilibrio entre dos formas 
alotrópicas, como grafito y diamante. 

La ecuación de Clapeyron se puede expresar en una forma aproximada conveniente para 
el equilibrio en la vaporización y en la sublimación. En estos casos, el volumen molar del 
vapor es mucho mayor que el de la fase condensada, por lo que podemos escribir 


AvapV Vvap — Voondensado Y Wap 


Además, si suponemos un comportamiento de gas ideal, 


La sustitución de A sap Y En la ecuación 6.19 produce el siguiente resultado: 


dP _ PAH 
dT RT? 
O 
A vap HAT 
dP gimp = Arta (6.20) 
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A la ecuación 6.20 se le cios como la ecuación de Clausius-Clapeyron (en honor de Cla- 
peyron y del físico alemán Rudolf Julius Clausius, 1822-1888). Al integrar la ecuación 6.20 
entre los límites de P}, T} y Pa, T}, obtenemos 


P, AH rT H 
A, A A 
P; P R YT T? R 





0 





tonta — — AvapH A Him — 
Pendiente = — “2 in 2 - 2% (1-1) (6.21) 
Pi R in 
In P z. ; ES 
Suponemos que A,,, H es independiente de la temperatura. Si hubiéramos efectuado una 
integral indefinida (integración sin los límites), podríamos expresar In P como una función 
de la temperatura, de la siguiente manera: 
1 AvpH 
T In P = ———— + constante (6.22) 
RT 
Figura 6.4 
Gráfica de In P contra 1/T para Por lo tanto, una gráfica de In P contra 1/7 da como resultado una línea recta cuya pendiente 
determinar la A, A de un (que es negativa) es igual a —Á ap H/R (figura 6.4). 
líquido. 


Diagramas de fase 


En este momento estamos listos para examinar el equilibrio de fases de algunos sistemas 
conocidos. Las condiciones en las cuales existe un sistema como sólido, líquido o vapor se 
resumen de manera conveniente en un diagrama de fases, que es una gráfica de presión con- 
tra temperatura. Consideraremos el equilibrio de fases del agua y del bióxido de carbono. 


Agua. En la figura 6.5 se muestra el diagrama de fases del agua, donde S, L y V representan 
regiones en las que sólo puede existir una fase (sólido, líquido o vapor). Sin embargo, a lo 


1 atm 


0.006 atm Punto triple 


V 





273.15 K 273.16 K 373.15 K 
T 


Figura 6.5 
Diagrama de fases del agua. Observe que la curva sólido-líquido tiene una pendiente negativa. 


La curva líquido-vapor se detiene en x, el punto crítico (647.6 K y 217.7 atm). 
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largo de cualquier curva, las dos fases correspondientes pueden coexistir. La pendiente de 
cualquier curva está dada por dP/dT. Por ejemplo, la curva que separa las regiones L y V 
muestra cómo varía la presión del vapor de agua con respecto a la temperatura. A 373.15 
K, su presión de vapor es de 1 atm, condiciones que marcan el punto de ebullición normal 
del agua. Observe que la curva L-V se detiene de manera abrupta en el punto crítico, más 
allá del cual no puede existir la fase líquida. El punto normal de congelación del agua (o de 
fusión del hielo) se define de manera similar mediante la curva S-L a 1 atm, que es 273,15 K. 
Finalmente, las tres fases pueden coexistir en un solo punto llamado punto triple; en el caso 
del agua, el punto triple es T = 273.16 K y P = 0.006 atm. 


EJEMPLO 6.5 


Calcule la pendiente de la curva S-L a 273.15 K en atm K”', dado que 
AnH = 6.01 kJ mol”', V, = 0.0180 L mol`’ y V = 0.0196 L mol”. 





RESPUESTA 


Necesitamos la ecuación de Clapeyron (ecuación 6.19): 


dP: AnA 
A Dot 


Utilizando el factor de conversión 1 J = 9.87 x 107* L atm, obtenemos 


dP _ (6 010 J mol™) 0.87 x 10° am 3-1) 
dT (273.15 K) (0.0180 — 0.0196) L mol”! 


= —136 atm K-! 





COMENTARIOS 


1) En razón de que el volumen molar del agua líquida es menor que el del hie- 
lo, la pendiente es negativa, como se muestra en la figura 6.5. Además, debido a 
que la cantidad (V, — Vs) es pequeña, la pendiente también es muy aguda. 2) Se 
obtiene un resultado interesante si se calcula la cantidad dT/dP, que da el cambio 
(disminución) del punto de fusión como una función de la presión. Encontramos 
que dT/dP = -7.35 x 10? K atm”?, lo que significa que el punto de fusión del 
hielo disminuye en 7.35 x 107? K siempre que la presión aumente 1 atm. Este 
efecto hace posible el patinaje sobre hielo. El peso del patinador ejerce una presión 
considerable sobre el hielo (del orden de 500 atm) debido a la reducida área de las 
hojas. Cuando el hielo se funde, la película de agua que se forma entre los patines 
y el hielo actúa como lubricante que facilita el movimiento sobre la capa helada. 
Sin embargo, estudios más detallados indican que la razón principal de la fusión del 
hielo es el calor generado por la fricción entre el agua congelada y los patines. 
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nP 4 Pendiente =—5 090 K 


3 
Figura 6.6 
Gráfica de In P contra 1/7. La 
pendiente de la línea está dada por 
—A sap H/R. A 


2.8 2.9 3.0 3.1 
10°K 






3.2 


3.3 


3.4 
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COMENTARIOS. 


1) El calor molar de vaporización del agua medido en su punto normal de ebullición 
es 40.79 kJ mol '. Ya que Ap H en cierta medida depende de la temperatura, nues- 
tro valor determinado gráficamente se considera como el valor promedio entre 20°C 
y 80°C. 2) Cuando se grafican los datos, la cantidad In P es desde luego adimen- 
sional. Observe que se obtiene la misma pendiente si se expresa la presión como 
mmHg, o como atm, por la siguiente razón. La relación entre atm y mmHg es 


PE= CP 


donde P”es la presión expresada en atm, P es la presión expresada en mmHg y C 
es un factor de conversión. Cuando las presiones se expresan en atm, la pendiente 


de la línea está dada por 
1 
pendiente = (nP; — nP) -— InCP, — nCA 
VW. — 1/7 VB — 1/7 
-nP -hA 
VE — VÍ, 


Entonces, si la presión se encuentra en atm (P/ y P3), o en mmHg (P, y P,), la pen- 
diente es la misma. 


Bióxido de carbono. En la figura 6.7 se muestra el diagrama de fases del bióxido de car- 
bono. La principal diferencia entre este diagrama y el del agua es que la curva S-L del CO, 
tiene pendiente positiva. Esto se deduce del hecho de que como V, > Y la cantidad 


íquido sólido? 


67 atm 
jc Figura 6.7 
Diagrama de fases del bióxido de 
carbono. Observe que la curva sóli- 
do-líauido tiene pendiente positiva. 


que es cierto para la mayoría de las 


sustancias. La curva líquido-vapor 
se detiene en x, el punto crítico 
(304.2 K y 73.0 atm). 


1 atm 





195 K 216.6K 298 K 
T 
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El término grado de libertad que 
se utiliza aquí tiene un significado 
diferente del que se le dio en 

el capítulo 3 en el tema de los 
movimientos moleculares. 


Figura 6.8 
A 1 atm, el bióxido de carbono sólido no 
se puede fundir; sólo se puede sublimar. 





del lado derecho de la ecuación 6.19 es positiva y por lo tanto dP/d7 también lo es. Observe 
que el CO, líquido no es estable a presiones menores a 5 atm. Debido a esta razón, al CO, 
sólido se le llama “hielo seco” (en condiciones atmosféricas no se funde, sólo se puede 
sublimar). Además, parece hielo (figura 6.8). Desde luego que el CO, líquido no existe a 
temperatura ambiente, sino que se confina normalmente en un cilindro metálico... ¡a una 
presión de 67 atm! 


La regla de fases 


Para concluir nuestro análisis del equilibrio de fases, consideremos una regla útil derivada 
por Gibbs (para derivación, véase el apéndice 6.2 en la pág. 194): 


f=c-p+2 (6.23) 


donde c es el número de componentes y p es el número de fases presentes en un sistema. 
El grado de libertad, f, da el número de variables intensivas (presión, temperatura y com- 
posición) que pueden cambiar de manera independiente sin perturbar el número de fases en 
equilibrio. Por ejemplo, en un sistema de una sola fase de un solo componente (c = 1, p = 1), 
digamos un gas en un contenedor, se pueden cambiar la presión y la temperatura del gas de 
manera independiente sin cambiar el número de fases, por lo que f = 2, o lo que es lo mismo, 
el sistema tiene dos grados de libertad. 

Ahora apliquemos la regla de fases al agua (c = 1). En la figura 6.5 se muestra que en 
la región de fase pura (S, L o V), tenemos que p = 1 y f=2, lo que significa que se puede 
modificar la presión de manera independiente de la temperatura (dos grados de libertad). Sin 
embargo, a lo largo de cada uno de los límites S-L, L-V o S-V, p = 2 y f = 1. En consecuen- 
cia, para cada valor de P, sólo puede haber un valor específico de T y viceversa (un grado de 
libertad). Finalmente, existe el punto triple, en el que p = 3 y f = 0 (no existen grados de li- 
bertad). En estas condiciones, el sistema está totalmente fijo y no es posible alguna variación 
de presión o de temperatura. Se dice que dicho sistema es invariante y se representa por un 
punto en una gráfica de presión contra temperatura. 


6.6 Termodinámica de la elasticidad del hule 


En esta sección veremos una aplicación de las funciones termodinámicas a un sistema distin- 
to al de los gases: la conocida banda de hule. 
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Figura 6.9 

El hule sin estirar (izquierda) tiene muchas más conformaciones que el hule estirado (derecha). 
Las largas cadenas de moléculas de hule vulcanizado se mantienen juntas mediante uniones de 
azufre que evitan el deslizamiento. 


El hule natural es un poli-cis-isopreno que tiene la siguiente unidad monomérica repe- 


titiva: 
CH H 
A 
C=C 
/ y 
CH3 CH, 


n 


donde n es del orden de centenas. La propiedad característica del hule es la elasticidad. Se 
puede estirar hasta 10 veces su longitud, y si se libera, regresa a su tamaño original. Este 
comportamiento se debe a la flexibilidad de las moléculas de cadena larga del hule. En el 
estado volumétrico, el hule es un nudo de cadenas poliméricas, y si se aplica suficiente fuer- 
za externa, las cadenas individuales se deslizan unas sobre otras, haciendo que el hule pierda 
la mayor parte de su elasticidad. En 1839, el químico estadounidense Charles Goodyear 
(1800-1860) descubrió que el hule natural se puede unir de manera cruzada con azufre para 
evitar el deslizamiento de las cadenas, en un proceso llamado vulcanización. Como se mues- 
tra en la figura 6.9, el hule en el estado sin estirar tiene muchas posibles conformaciones, y 
de ahí una mayor entropía que en estado estirado, que tiene relativamente pocas conforma- 
ciones y una entropía menor. 

Cuando se estira elásticamente una banda de hule por medio de una fuerza, f, el trabajo 
realizado, dw, está dado por dos términos: 


dw = f dl — PV (6.24) 


El primer término corresponde a la fuerza multiplicada por la elongación. Sin embargo, el 
segundo término es pequeño y por lo común se ignora. (La banda de hule se vuelve más 
delgada cuando se estira, pero también se alarga, por lo que el cambio de volumen, dV, es 
despreciable.) Si la banda de hule se estira lentamente, la fuerza restauradora es igual a la 
fuerza aplicada en cada etapa y por lo tanto podemos suponer que el proceso es reversible. 
Vimos antes que para un proceso a volumen y temperatura constantes, el máximo trabajo 
realizado es igual al cambio en la energía de Helmholtz: 

dW ey = dW máx = IA 


rev 


=r 


La diferencia de signos entre f dl 
y PdV se produce porque mientras 
un dV positivo denota trabajo 
realizado por el sistema, un dl 
positivo denota trabajo realizado 
sobre el sistema. 


188 


Capítulo 6: Las energías de Gibbs y de Helmholtz y sus aplicaciones 


Ahora podemos expresar la fuerza restauradora en términos de la energía de Helmholtz 
como: 


f= Bl (6.25) 


A partir de la ecuación 6.4, 
A=U-—TS 


encontramos que la variación de A con respecto a la elongación l es 


sn = a -T ai (6.26) 
ol jy ol jr Ôl jy 
Sustituyendo la ecuación 6.25 en 6.26, obtenemos 
ðU ðs 
ER katai PE g ana 6.27 
r-a, 62n 


La ecuación 6.27 muestra que existen dos contribuciones a la fuerza restauradora: una debida 
al cambio de energía con la elongación y la otra debida al cambio de entropía. 

En la figura 6.10 se muestra un aparato simple que proporciona una estimación confia- 
ble de la fuerza restauradora. Se sujeta un extremo de la banda de hule a un platillo de una 
balanza de dos platillos y se colocan pesos sobre el otro platillo para equilibrar la fuerza 
restauradora. La banda de hule se sumerge en un vaso de precipitado con agua, que actúa 
como termostato. La variación de la fuerza restauradora con respecto a la temperatura se 
puede medir calentando el agua de manera gradual. En la figura 6.11 se muestra una gráfica 
de f contra T. Observe que la línea tiene pendiente positiva, lo que significa que (3S/Əl)r 
es negativa. Este resultado es congruente con la noción de que las moléculas del polímero 
se ordenan más en el estado estirado, lo que produce una disminución de la entropía. Los 
resultados experimentales también muestran que el término (9U /01), (la intersección con el 
eje y) es de 5 a 10 veces más pequeño que el término (ðS /0l),. La razón es que las fuerzas 
intermoleculares entre las moléculas de hidrocarburo son relativamente pequeñas, por lo que 
la energía interna de la banda de hule no varía de manera apreciable cuando se le estira. Por 
lo tanto, la contribución predominante a la fuerza restauradora es la entropía, no la energía. 
Cuando una banda de hule regresa a su posición original, en gran medida el proceso lo causa 
el aumento de entropía. 

Finalmente, observe la analogía entre el estiramiento de una banda de hule y la compre- 
sión de un gas. Si el hule y el gas se comportan de manera ideal, entonces 


ðU A 
—| =0 (hul —| =0 (gas) 
É | (hule) y E ; gas 


El comportamiento ideal del hule significa que las fuerzas intermoleculares son independien- 
tes de las conformaciones, mientras que en un gas no existen fuerzas intermoleculares. De 
manera similar, la entropía de una banda de hule desminuye al estirarla a temperatura cons- 
tante, al igual que se reduce la entropía de un gas cuando se comprime isotérmicamente. 
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Banda de hule estirada 


Figura 6.10 

Diagrama esquemático de un aparato que se utiliza para medir la fuerza restauradora de una 
banda de hule estirada. La fuerza se equilibra mediante los contrapesos en el otro platillo de 
una balanza de precisión, como se muestra. Se hace variar la temperatura de la banda de hule 
sumergiéndola en un termostato (un vaso de precipitado con agua en un calentador eléctrico). El 
cambio de la fuerza restauradora debido a la temperatura se puede calcular a partir de los pesos 
necesarios para obtener el equilibrio. [Para mayores detalles, véase J. P. Byrne, en J. Chem. 
Educ. 71, 531 (1994).] 





Figura 6.11 


Gráfica de la fuerza restauradora (f) de una banda de hule contra temperatura (7). 
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Ecuaciones clave 


A a_r 


G = H -TS 
AGsis < O 

AG = AH — TAS 
A=U -—15 
dAss < 0 

AA = AU — TAS 
AA = Wev 

dU = TdS — PdV 
dG = VdP — SdT 
AG = Wal, máx 


A,G* = Y vA¿G (productos) 








— Y vA¿G (reactivos) 
5) AH 
T = q 
OT lp 
AG =nkRTIn—= 
P 
G=6"3 RTIn—_— 
1 bar 
aP AR 
dT TAV 
in E AH (D N, 


AH 
In P = ——— + constante 
RT 


f=c=p+2 


re), 
aL), aL), 


(Definición de la energía de Gibbs) 

(A T y P constantes) 

(A T y P constantes) 

(Definición de la energía de Helmholtz) 

(A T y V constantes) 

(A T y V constantes) 

(Cuando AA se relaciona con trabajo máximo) 


(Cuando se combinan la primera y la segunda leyes 
de la termodinámica) 


(Dependencia de G de T y P) 
(Cuando AG se relaciona con el trabajo eléctrico) 


(Cambio de la energía estándar de Gibbs en una reacción) 


(Ecuación de Gibbs-Helmholtz) 


(Cambio en G debido al cambio en P) 


(Energía molar de Gibbs de un gas) 


(Ecuación de Clapeyron) 


(Ecuación de Clausius-Clapeyron) 


(Ecuación de Clausius-Clapeyron) 


(Regla de fases) 


(Fuerza restauradora de una banda de hule estirada) 


(6.1) 
(6.2) 
(6.3) 
(6.4) 
(6.5) 
(6.6) 
(6.8) 
(6.9) 


(6.10) 
(6.11) 
(6.12) 


(6.15) 


(6.17) 


(6.18) 


(6.19) 


(6.21) 


(6.22) 
(6.23) 


(6.27) 


A 4A4A<AAá<KARMIMRP*P*+<+<+<— 


APÉNDICE 6.1 


e 5. AA 


Algunas relaciones termodinámicas 


En este apéndice derivaremos varias relaciones termodinámicas fundamentales. 
De las ecuaciones 6.9 y 6.10, tenemos 


dU = — PdV + TdS (1) 
dG = VdP — SdT (2) 


Podemos obtener expresiones análogas para dH y dA, como se indica a continuación. A par- 
tir de la definición de H (H = U + PV) y utilizando la ecuación 1, escribimos 


dH = dU + PdV + VdP 
= — PdV + TdS + PdV + VdP 
= VdP + TdS (3) 
y de la definición de A (A = U — TS), 
dA = dU — TdS — SdT 
= — PdV + TdS — TdS — SAT 
= — PdV — SdT (4) 


De la ecuación 1, vemos que U es una función de V y S, por lo que podemos escribir la 
diferencial exacta dU como 


dU = 2] dV + [2] dS (5) 
aV Js ðS ), 


Comparando los coeficientes de dV y dS en las ecuaciones 1 y 5, llegamos a los siguientes 
resultados: 


El = —P (6) 
AV J, 
kai nr Mm 
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Mediante un procedimiento similar, procedemos como sigue con dH: 


ôH ðH 
dH =|—| dP +|-—| dS 
p wal 


Comparando los coeficientes de dP y dS en las ecuaciones 3 y 8, obtenemos 


ajo 
OP), 
H| r 
ðS Jp 


De la ecuación (4), 


dA = (2) av + |2] dT 
ƏV J; ar), 


La comparación de los coeficientes de dV y dT en las ecuaciones 4 y 11 nos da 


(5) Ri 
ƏV )y 
(25) un” 
OT), 
De la ecuación 2, 


dG = B ap + [22] ar 
ðP J; ÔT Jp 


Comparando los coeficientes de dP y dT en las ecuaciones 2 y 14, obtenemos 


ES =y 
ðP |; 


2) en 
ÔT Jp 


(8) 


(9) 


(10) 


(11) 


(12) 


(13) 


(14) 


(15) 


(16) 


En las ecuaciones 6, 7, 9, 10, 12, 13, 15 y 16 vemos cómo varían con la presión, volumen y 
temperatura las cuatro funciones termodinámicas (U, H, A y G) en diferentes condiciones. 


Las relaciones de Maxwell 


En la década de 1870, Maxwell derivó un conjunto de ecuaciones que relacionan $ con P, 
V y T. Iniciamos con la ecuación 1 y bajo el supuesto de que dU es una diferencial exacta, 


aplicamos el teorema de Euler (véase apéndice 4.1), de la siguiente manera: 


los, low), 


De manera similar, de la ecuación 3, 


(5), lo, 


de la ecuación 4, 


arl, lav), 


y de la ecuación 2, 


r), lo» 
OT), (3P); 


Apéndice 6.1: Algunas relaciones termodinámicas 


(17) 


(18) 


(19) 


(20) 


La utilidad de las ecuaciones derivadas anteriormente es que proporcionan relaciones 
entre las variables, que pudieran no parecer obvias y que nos permiten estudiar la dependen- 
cia de las funciones termodinámicas con respecto a P, V y T. Por ejemplo (0S/0V), no es 
una cantidad que sea fácil de medir. Sin embargo, de acuerdo con la ecuación 19, vemos que 
esta cantidad es igual a (OP/0T)y, que es el cambio de presión de un sistema con respecto a 
la temperatura a volumen constante, un cantidad que es mucho más fácil determinar experi- 
mentalmente. Algunas de estas relaciones nos permiten derivar las ecuaciones termodinámi- 
cas de estado, por ejemplo, una ecuación que describe la dependencia de la energía interna 
de un sistema con respecto al volumen a temperatura constante (véase problema 6.41). En 


capítulos posteriores utilizaremos estos resultados. 
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Derivación de la regla de fases 


Antes de derivar la regla de fases, es útil determinar primero el término componente (c). El 
número de componentes de un sistema es el numero mínimo du variables de la compaocicián, 


necesarias para describir todas las posibles variaciones en la composición del sistema. Está 
representado por 


c=s-r (1) 


donde s es el número total de constituyentes (átomos, moléculas o iones) presentes y r es 
el número de condiciones restrictivas, que es el número de relaciones algebraicas entre las 
variables de la composición. Los siguientes ejemplos nos ayudan a aclarar la ecuación 1. 


Ejemplo 1: Agua pura. El número de constituyentes es uno (s = 1) y ya que no existe reac- 
ción (si se hace caso omiso a la autodisociación del agua), r = 0, por lo que c = 1, y tenemos 
un sistema de un solo componente. 


Ejemplo 2: Mezcla de etanol y agua. En este caso tenemos dos constituyentes (s = 2). No 
existe reacción entre el etanol y el agua por lo que r = 0 y c = 2, lo que nos da un sistema 
de dos componentes. 


Ejemplo 3: Cloruro de amonio en equilibrio con amoniaco y cloruro de hidrógeno. Supone- 
mos que, inicialmente, sólo existía NH, Cl. 


NH,Cl(s) = NHx(g) + HCl(g) 


Este sistema tiene tres constituyentes (s = 3) y dos relaciones algebraicas entre los constitu- 
yentes: la constante de equilibrio: 


K = [NH,][HCI] 


[NH;] = [HCI] 


Por lo tanto, r = 2, y tenemos 


o un sistema de un componente. 


Apéndice 6.2: Derivación de la regla de fases 


La regla de fases 


Suponga que tenemos un sistema que contiene c componentes en p fases en equilibrio. 
¿Cuántos términos que indiquen concentración necesitamos conocer para definir totalmente 
el sistema en una sola fase? Si sólo existe un componente (c = 1), no se necesitan términos 
de concentración. En el caso de dos o más componentes, sólo necesitamos conocer (c — 1) 
términos de concentración. Por ejemplo, si c = 2, entonces sólo es necesario conocer la frac- 
ción molar de un componente para definir ambos términos de concentración. Por lo tanto, 
se requieren p(c — 1) para definir totalmente los términos de concentración en p fases. Re- 
cordando que la presión y la temperatura son dos variables adicionales de las que podemos 
disponer, escribimos 


número total de variables intensivas independientes = plc — 1)+2 (2) 


Debido a que la energía molar de Gibbs de un componente es la misma en todas las fases 
(a, B, y...) en equilibrio, entonces el número de ecuaciones independientes para esta condi- 
ción de cada componente es (p — 1)*. Por ejemplo, si existe un componente en dos fases, la 
condición de equilibrio es 


G, =G, una ecuación 


a 


y para un componente en tres fases 


eğ, 


Q 


y dos ecuaciones 
G; = G, 


(Observe que G, = G, no es una ecuación independiente.) Cada ecuación reduce en uno 
nuestra libertad para modificar las variables totales de la ecuación 2. Cuando hay c compo- 
nentes, deben cumplirse las ecuaciones c(p — 1). Finalmente, la diferencia entre el número 
total de variables intensivas y el número total de ecuaciones independientes nos da el núme- 
ro de variables que se pueden modificar de manera independiente sin cambiar el número de 
fases presentes en equilibrio, o el grado de libertad (f): 


f= [p(c- 1) +2]-c(p-1) 
=c-p+2 (3) 


que es la ecuación 6.23. 


* La derivación apropiada de la regla de fases requiere del uso de la energía molar parcial de Gibbs, o el poten- 
cial químico (véase capítulo 7). Nuestro resultado en este punto sólo se aplica a un sistema de un componente, por- 
que utilizamos la energía molar de Gibbs, pero se puede generalizar para un sistema de componentes múltiples. 
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Problemas 
A 5 e e 


AG y A4 


6.1 Una cantidad de 0.35 moles de un gas ideal que se encuentra inicialmente a 15.6%C se dilata de 1.2 La 
7.4 L. Calcule los valores de w, q, AU, AS y AG si el proceso se lleva a cabo: (a) de manera isotérmica 
y reversible, y (b) de manera isotérmica e irreversible contra una presión externa de 1.0 atm. 


6.2 Alguna vez, el gas doméstico que se utiliza para cocinar, llamado “gas de agua”, se preparaba de la 
siguiente manera: 


H,0(g) + C(grafito) = CO(g) + Hx(g) 


A partir de las cantidades termodinámicas que se indican en el apéndice B, prediga si esta reacción ocu- 
rrirá a 298 K. En caso contrario, ¿a qué temperatura ocurrirá? Suponga que A, H” y A, S° son indepen- 
dientes de la temperatura. 


6.3 Utilice los valores que se indican en el apéndice B para calcular el valor de A, G? de la siguiente fermen- 
tación de alcohol: 


a-D-glucosa(ac) + 2C,H¿0H(1) + 2C0,(g) 


(A; G”[a-D-glucosa(ac)] = —914.5 kJ mol”) 


6.4 Sin consultar el apéndice B, calcule la cantidad (A,G* — A,A?) de la siguiente reacción a 298 K. 
C(s) + CO,(g) — 2C0(g) 


Suponga comportamiento de gas ideal. 


6.5 De manera aproximada podemos suponer que las proteínas existen en estado nativo (o que funcionan 
fisiológicamente) o en estado desnaturalizado. La entalpía molar estándar y la entropía de desnaturali- 
zación de una proteína son 512 kJ mol`! y 1.60 kJ K~! mol”. respectivamente. Explique los signos y 
magnitudes de estas cantidades y calcule la temperatura a la cual el proceso de desnaturalización se hace 
espontáneo. 


6.6 Ciertas bacterias del suelo obtienen la energía necesaria para crecer al oxidar nitritos en nitratos: 
2NO;(ac) + O, > 2 NO; (ac) 


Dado que las energías estándares de Gibbs de formación del NO) y NO; son de —34.6 kJ mol”! y 
—110.5 kJ mol”, respectivamente, calcule la cantidad de energía de Gibbs liberada cuando se oxida 
1 mol de NO, a 1 mol de NO, . 


6.7 Considere la síntesis de urea conforme a la ecuación 
COx(2) + 2NHs(g) — (NH),),CO(s) + H,O(1) 


Con base en los datos que se presentan en el apéndice B, calcule el valor de A, G° de la reacción a 
298 K. Considere un comportamiento ideal del gas, calcule el valor de A, G para la reacción a una pre- 
sión de 10.0 bar. El A, G° de la urea es de —197.15 kJ mol`’, 


6.8 Este problema comprende la síntesis del diamante a partir de grafito: 


C(grafito) > C(diamante) 


(a) Calcule los valores de A, H° y A, S° de la reacción. ¿La reacción ocurre espontáneamente a 25°C 
o a cualquier otra temperatura? (b) Con base en las mediciones de densidad, se ha encontrado que el 
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6.9 


6.10 


volumen molar del grafito es 2.1 cm? mayor que el del diamante. ¿Se puede efectuar la conversión de 
grafito a diamante aproximadamente a 25°C aplicando presión sobre él? De ser así, determine la presión 
a la cual el proceso se hace espontáneo. [Sugerencia: a partir de la ecuación 6.16, derive la ecuación 
AG = (Vaiamante — V grafito) AP para un proceso a temperatura constante. Después, calcule el valor de AP 
que produciría el decremento necesario de la energía de Gibbs.] 


¿Cómo participan los requisitos de que T y V sean constantes en la derivación de AA, < 0 en un proce- 
so espontáneo? 


A partir de la entalpía molar estándar de la combustión del benceno a 298 K, calcule el valor de AA del 
proceso. Compare el valor de A, A? con el de A, H°. Explique la diferencia. 





6.11 Un estudiante colocó 1 g de cada uno de tres componentes A, B y C en un contenedor y encontró que no 
habían ocurrido cambios después de una semana. Ofrezca posibles explicaciones de la falta de reacción. 
Suponga que A, B y C son líquidos totalmente miscibles. 

6.12 Prediga los signos de AH, AS y AG del sistema de los siguientes procesos a l atm: 

(a) amoniaco que se funde a —60°C, (b) amoniaco que se funde a —77.7*C, (e) amoniaco que se funde a 
—100*C. (El punto normal de fusión del amoniaco es de —17.7*C.) 

6.13 La cristalización del acetato de sodio a partir de una solución sobresaturada ocurre espontáneamente. 
¿Qué puede deducir acerca de los signos de AS y AH? 

6.14 Un estudiante buscó los valores de A¿G?, A¿H” y 5° del CO, en el apéndice B. Al insertar estos valores 
en la ecuación 6.3, encontró que A¿G* = A¡H? — TS” a 298 K. ¿Por qué es incorrecto este método? 

6.15 Cierta reacción es espontánea a 72°C. Si el cambio de entalpía de la reacción es de 19 kJ, ¿cuál es el 
valor mínimo de A,S (en joules por kelvin) de la reacción? 

6.16 Se sabe que cierta reacción tiene un valor de A, G° de —122 KJ. ¿Ocurrirá la reacción necesariamente si 
se mezclan los reactivos? 

Equilibrio de fases 
6.17 Se ha determinado la presión de vapor de mercurio a diferentes temperaturas de la siguiente manera: 

T/K P/mmHg 

323 0.0127 

353 0.0888 

3933 0.7457 

413 1.845 

433 4.189 

Calcule el valor de At del mercurio. 

6.18 La presión que ejerce un patinador de 60.0 kg sobre el hielo es de aproximadamente 300 atm. Calcule la 
caída de presión en el punto de congelación. Los volúmenes molares son V, = 0.0180 L mol”' y V= 
0.0196 L mol™'. 

6.19 Utilice el diagrama de fases del agua (figura 6.5) para predecir la dirección de los siguientes cambios: (a) 
en el punto triple del agua, la temperatura se reduce a presión constante, y (b) en algún punto a lo largo 
de la curva S-L del agua, aumenta la presión a temperatura constante. 

6.20 Utilice el diagrama de fases del agua (figura 6.5) para predecir la dependencia de los puntos de congela- 
ción y de ebullición del agua con respecto a la presión. 

6.21 Considere el siguiente sistema en equilibrio: 


CaCOx(s) => CaO(s) + CO(g) 


¿Cuántas fases existen? 
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6.22 A continuación se presenta un esquema aproximado del diagrama de fases del carbono. (a) ¿Cuántos 
puntos triples tiene y cuáles son las fases que pueden coexistir en cada uno de ellos? (b) ¿Cuál tiene 
mayor densidad: el grafito o el diamante? (c) Se puede fabricar diamante sintético a partir de grafito. 
Utilizando el diagrama de fases, ¿cómo haría para fabricar diamante? 







Diamante 


Líquido 
2 x10f 


P/atm 


3 300 
tG 


6.23 ¿Por qué es incorrecto el siguiente diagrama de fases de un sistema de un componente? 





T 


6.24 La gráfica de la figura 6.4 ya no es lineal a altas temperaturas. Explique las razones de ello. 


6.25 La montaña Pike’s Peak, de Colorado, tiene aproximadamente 4 300 m de altura sobre el nivel del mar 
(0°C). ¿Cuál es el punto de ebullición del agua en la cima? (Sugerencia: estudie el problema 2.56. La 
masa molar del aire es de 29.0 g mol”', y Aap H del agua es de 40.79 kJ mol”!). 


6.26 El punto normal de ebullición del etanol es de 78.3*C y su entalpía molar de vaporización es de 39.3 kJ 
mol”!. ¿Cuál es su presión de vapor a 30°C? 


6.27 Calcule el número de componentes presentes en cada una de las siguientes situaciones: 
(a) Agua, incluyendo autodisociación en iones de H* y OH”. 


(b) Considere la siguiente reacción en un recipiente cerrado: 
2NHx(g) = N(g) + 3H(8) 


(i) Al principio, los tres gases se encuentran presentes en cantidades arbitrarias, pero la temperatura es 


muy baja para que ocurra la reacción. 
(ii) Igual que en (i), pero la temperatura se eleva lo suficiente para permitir que se establezca el equili- 
brio. 


(iii) Al principio, sólo el NH estaba presente. Después se permite que el sistema alcance el equilibrio. 


ZUU Capítulo 6: Las energías de Gibbs y de Helmholtz y sus aplicaciones 


Problemas adicionales 


6.28 


6.29 


6.30 


6.31 


6.32 
6.33 


6.34 


6.35 


6.36 


6.37 


6.38 


6.39 


Explique las condiciones en las que se puede aplicar cada una de las siguientes ecuaciones: 
(a) dA < 0 (de equilibrio y espontaneidad), (b) dG < O (de equilibrio y espontaneidad), 


(c) WB A AG = nRT n. 

P R TT P 

Si se disuelve nitrato de amonio en agua, la solución se enfría. ¿Qué conclusión puede obtener acerca de 
AS? del proceso? 


Las moléculas de proteína son cadenas de polipéptidos integradas por aminoácidos. En su función fisio- 
lógica, o estado nativo, estas cadenas se doblan de manera única, de forma que, por lo general, los gru- 
pos no polares de los aminoácidos se encuentran enterrados en la región interior de las proteínas, donde 
existe poco o ningún contacto con el agua. Cuando se desnaturaliza una proteína, la cadena se desdobla, 
de manera que estos grupos no polares se exponen al agua. Una estimación útil de los cambios de las 
cantidades termodinámicas a consecuencia de la desnaturalización es considerar la transferencia de un 
hidrocarburo como el metano (una sustancia no polar) de un disolvente inerte (como benceno o tetraclo- 
ruro de carbono) al ambiente acuoso: 


(a) CH, (disolvente inerte) —> CH,(8) 
(b) CH,(g) > CHjy(ac) 


Si los valores de AH? y AG? son aproximadamente 2.0 kJ mol”' y —14.5 kJ mol”, respectivamente, en 
(a) y —13.5 kJ mol! y 26.5 kJ mol”*, respectivamente, en (b) calcule los valores de AH? y AG? de la 
transferencia de 1 mol de CH, de acuerdo con la ecuación: 


CH, (disolvente inerte) —> CH,(ac) 


Comente sus resultados. Suponga que T = 298 K. 


Consiga una banda de hule que tenga aproximadamente 0.5 cm de ancho. Estírela rápidamente y después 
tóquela con sus labios. Sentirá un efecto de ligero calentamiento. Después, invierta el proceso. Estire la 
banda de hule y manténgala estirada por unos cuantos segundos. Después libere rápidamente la tensión 
y toque la banda con sus labios. Esta vez sentirá un efecto de ligero enfriamiento. Utilice la ecuación 6.3 
para presentar un análisis termodinámico de este comportamiento. 


Una banda de hule sujeta a tensión se contrae cuando se calienta. Explique las razones de ello. 


Las reacciones de hidrogenación se facilitan mediante el uso de un catalizador metálico de transición, 
como Ni o Pt. Prediga los signos de A,H, A,S y A, G cuando se adsorbe hidrógeno gaseoso en la super- 
ficie de níquel metálico. 


Una muestra de agua sobreenfriada se congela a — 10°C. ¿Cuáles son los signos de AH, AS y AG de 
este proceso? Todos los cambios se refieren al sistema. 


El punto de ebullición del benceno es de 80.1°C. Estime (a) el valor de su Ar H, y (b) su presión de 
vapor a 74°C. (Sugerencia: utilice la regla de Trouton, que se presenta en la p. 144.) 


Un químico sintetizó un compuesto de hidrocarburos (C,H,). Describa brevemente qué mediciones se 
necesitan para determinar los valores de A¿H?, S° y A¿G” del compuesto. 


Un vaso cerrado de 7.8 L contiene 1.0 g de agua. ¿A qué temperatura se encontrará la mitad del agua en 
la fase de vapor? (Sugerencia: busque las presiones de vapor del agua en la contraportada interna.) 


Una persona calentó agua, para hacer té, en una botella cerrada en un horno de microondas. Después de 
sacar la botella del horno, agregó una bolsa de té al agua caliente. Para su sorpresa, el agua comenzó a 
hervir violentamente. Explique este fenómeno. 


Considere la compresión isotérmica reversible de 0.45 moles de helio gaseoso, desde 0.50 atm y 22 L 
hasta 1.0 atm a 25°C. (a) Calcule los valores de w, AU, AH, AS y AG del proceso. (b) ¿Puede utilizar 


6.40 


6.41 
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el signo de AG para predecir si el proceso es espontáneo? Explique su respuesta. (c) ¿Cuál es el máximo 
trabajo que se puede hacer en el proceso de compresión”? Suponga un comportamiento de gas ideal. 


La entropía molar del argón (Ar) está dada por 
S° = (36.4 + 20.8 ln T) J K`' mol ' 


Calcule el cambio en la energía de Gibbs cuando 1.0 mol de Ar se calienta a presión constante, de 20"C a 
60°C. (Sugerencia: utilice la relación finxdx=xInx-—x.) 


Derive la ecuación termodinámica de estado 


g 
ƏV J, OT), 


Aplique la ecuación a (a) un gas ideal, y (b) un gas de van der Waals. Comente sus resultados (Sugeren- 
cia: estudie las relaciones termodinámicas en el apéndice 6.1.) 


